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Hơa học phân tích là một ngành khoa học nghiên cứu về 
các phương pháp định tính và định lượng thành phần các chất 
và hỗn hợp các chất. 

Phân tích định tính nhằm xác định chất phân tích gồm 
những nguyên tố hóa học nào, những ion, những nhóm nguyên tử 
hoặc các phần tử nào có trong thành phần chất phân tích. Khi 
nghiên cứu thành phần một chất chưa biết, phân tích định tính 
phải được tiến hành trước phân tích định lượng, vỉ việc chọn 
phương pháp định lượng các hợp phần của chất phân tích phụ 
thuộc vào các đữ kiện nhận được khi phân tích định tính chất đớ. 

Phân tích định tính dựa vào sự chuyển chất phân tích thành 
hợp chất mới nào đó có những tính chất đặc trưng như có màu, 
có trạng thái vật lí đặc trưng, có cấu trúc tỉnh thể hay vô định 
hình, ... 


Phân tích định lượng cho phép xác định thành phần về lượng 
các hợp phần của chất phân tích. 

Nội dung của hóa học phân tích là giải quyết những vấn đề 
chung về lý thuyết của phân tích hóa học, hoàn thiện những luận 
thuyết riêng về các phương pháp phân tích hiện có và sẽ được 
xây dựng. 


Hóa học phân tích đóng vai trò rất quan trọng đối với sự 
phát triển các ngành khoa học cũng như các ngành kỹ thuật 
công nghệ sản xuất. 

_ Trong hóa học, khi nghiên cứu các quá trình hóa học, tính 
chất các chất và tổng hợp các chất mới, không thể thiếu phân 
tích hóa học. Phân tích và tổng hợp là hai phương tiện cực kỳ 


quan trọng để hiểu biết bản chất các hiện tượng xảy ra trong 
tự nhiên. Khi nói tới vai trò của phân tích và tổng hợp và sự 
gắn bó hữu cơ của chúng, Enghen đã nơi : "Không có phân tích 
thì không có tổng hợp". 

Bất cứ một ngành khoa học, kỹ thuật công nghệ sản xuất 
cũng như điều tra cơ bản nào như địa hóa, địa chất, địa lý, 
khoáng vật học, vật lí, sinh học, nông hóa, các nhà máy sản xuất 
công nghiệp, luyện kim, y dược học v.v... đều cần đến hóa phân 
tích. Chẳng hạn trong tất cả các nhà máy sản xuất công nghiệp 
đều có phòng thí nghiệm phân tích để kiểm tra và kiểm nghiệm 
nguyên liệu, bán thành phẩm và sản phẩm để điều hành quá 
trình sản xuất. Các lĩnh vực sản xuất nông nghiệp như nông hóa, 
thổ nhưỡng, y dược học cần hóa phân tích để nghiên cứu chất 
đất, phân bón, chất lượng các nông sản ; phân tích thành phần 
máu, huyết thanh, nước tiểu, các loại dịch sinh học, kiểm nghiệm 
các loại dược phẩm ; trong ngoại thương kiểm nghiệm chất lượng 
các loại hàng hóa xuất nhập khẩu .. Từ các công trình thăm dò 
địa chất, nghiên cứu môi trường đến các nghiên cứu vũ trụ đều 
cẩn đến sự đóng góp của hóa học phân tích. Trong ngành kỹ 
thuật mới, cần nhiều loại vật liệu đa dạng có độ tỉnh khiết cao, 
việc xác định chính xác lượng vô cùng nhỏ các tạp chất trong 
các vật liệu siêu sạch là một trong những nhiệm vụ của hóa học 
phân tích hiện nay. 

Khi phân tích bất kỳ một đối tượng nào cũng thường qua 
4 giai đoạn sau 

I- Chọn mẫu, lấy mẫu và xử lí mẫu phân tích. 

2- Chuyển mẫu hoặc hợp phần cần xác định trong mẫu 
thành dạng có thể tiến hành phân tích được. l 

d- Chọn phương pháp phân tích, tìm các điều kiện thích hợp 
cho quá trình phân tích và sử dụng qui trình phân tích đó để 
phân tích mẫu. 


4- Xử lí các kết quả thu được khi phân tích mẫu để nhận 
được các kết quả gần nhất với giá trị thực của hàm lượng chất 
cần phân tích. Tính toán và đánh giá kết quả nhận được. 

Cả 4 giai đoạn trên đều quan trọng, liên quan mật thiết với 
nhau và đều có tính quyết định đối với độ chính xác của việc 
phân tích. 

Việc chọn mẫu, lấy mẫu phải tiến hành thế nào để mẫu đã 
chọn đại diện một cách trung thực nhất đối với đối tượng phân 
tích. Mỗi đối tượng cần phân tích có cách chọn mẫu riêng. Khi 
tiến hành chọn mẫu phải tuân theo nghiêm ngặt các qui định về 
kỹ thuật ; lấy mẫu không đúng thì dù các giai đoạn sau có thực 
hiện cẩn thận và chính xác đến đâu thì các kết quả thu được 
cũng hoàn toàn vô nghĩa. 

Giai đoạn thứ hai thường là chuyển toàn bộ chất phân tích 
có trong mẫu thành dung dịch. Giai đoạn này còn được gọi là 
phân hủy mẫu. Quá trình phân hủy mẫu tùy thuộc vào bản chất 
và thành phần của mẫu. Thí dụ, để phân hủy các khoáng liệu 
người ta thường hòa tan mẫu bằng các dung dịch axit hay hỗn hợp 
các axit thích hợp. Đôi khi có loại mẫu phải tiến hành nung chảy 
với các chất chảy, hỗn hợp chất chảy thích hợp, sau đó mới hòa 
tan khối chất chảy đã nung. Khi phân tích các chất vô cơ trong 
các đối tượng sinh học, thường tiến hành vô cơ hóa mẫu, sau đó 
mới hòa tan chuyển chất cần phân tích vào dung dịch ... 

Việc chọn phương pháp phân tích phụ thuộc vào yêu cầu đối 
với kết quả phân tích. Để phân tích một chất có thể dùng nhiều 
phương pháp khác nhau để định lượng nó. Nếu cần kết quả với 
độ chính xác cao thì phải chọn phương pháp có độ chính xác cao 
nhất, mặc dù phương pháp đó có thể phức tạp, tốn thời gian. 
Việc chọn phương pháp cũng nên căn cứ vào tình hình trang 
thiết bị và hóa chất có thể có của phòng thí nghiệm. 

Trong hóa học phân tích có nhiều loại phương pháp khác 
nhau để định lượng các chất. Song dựa theo bản chất chung của 


chúng, người ta chia các phương pháp phân tích thành ba nhóm 
phương pháp sau : 

1. Các phương phóp hóa học : Các phương pháp này ra 
đời sớm nhất, nên đến nay người ta thường gọi nhóm phương 
pháp này là nhóm các phương pháp phân tích cổ điển. Để phân 
tích định lượng một chất nào đó bằng phương pháp này, người 
ta chỉ dùng các thiết bị và dụng cụ đơn giản (như buret, pipet, 
cân ..) để thực hiện các phản ứng hóa học. Nhóm phương rháp 
này chỉ dùng để định lượng các chất có hàm lượng lớn (đa lượng) 
nhưng chính xác, cho nên đến nay phương pháp này vẫn được 
dùng nhiều trong các phòng thí nghiệm phân tích. 

9. Các phương phép phôn tích uột lí : Đó là những phương 
pháp phân tích dựa trên việc đo các tín hiệu vật lý của các chất 
phân tích như phổ phát xạ, độ phóng xạ ... các phương pháp này 
cần dùng những máy đo phức tạp. 

: J3. Các phương phúp phôn tích hóa lí : Đó là những phương 

pháp kết hợp việc thực hiện các phán ứng hóa học sau đó đo 
các tín hiệu vật lí của hệ phân tích, như sự thay đổi mầu sắc, 
độ đục, độ phát quang, độ dẫn điện v.v... 


Các phương pháp phân tích hớa lí cũng như vật lí đòi hỏi 
phải dùng những máy đo phức tạp, vì vậy chúng có tên chung 
là các phương phớp phân tích công cụ. 


Các phương pháp phân tích công cụ ra.đời sau-các phương 
pháp hóa học, chúng cho phép phân tích nhanh, có thể xác định - 
được lượng nhỏ chất phân tích khá chính xác, nên được ứng dụng 
rất rộng rãi. Với sự phát triển vũ bão của kí nghệ điện tử, các 
ngành kỹ thuật mới và những yêu cầu ngày càng cao của các 
ngành khoa học và công nghệ sản xuất hiện đại đã đòi hỏi và: 
thúc đẩy các phương pháp phân tích công cụ ngày càng được 
phát triển và hoàn thiện để đáp ứng các nhiệm vụ ngày càng 
nặng nề của ngành phân tích hiện đại. 


Tuy các phương pháp phân tích công cụ có nhiều ưu điểm 
nổi bật như phân tích chọn lọc, xác định được những lượng rất 
nhỏ các chất, phân tích được hàng loạt mẫu trong thời gian ngắn, 
là cơ sở để xây dựng các phương pháp kiểm tra tự động các quá 
trình kỹ thuật, các phương pháp đó được kết hợp với các hệ 
thống điều khiển dựa trên việc sử dụng các máy tính điện tử, 
máy ghi, máy phát tín hiệu và các dụng cụ máy móc điều khiển 
v.v... nhưng không bao giờ bỏ qua được cơ sở của hóa học vỉ vậy 
các phương pháp phân tích công cụ không thể tách rời được các 
phản ứng hóa học. 


Do đó cơ sở lý thuyết chung của hóa học phân tích là lí 
thuyết về các phản ứng hớa học dùng trong phân tích. Trong giáo 
trình này chủ yếu đề cập đến lí thuyết của các loại phản ứng 
phân tích và các phương pháp hóa học sử dụng các loại phản ứng 
đó. Trong phần III chỉ giới thiệu một số phương pháp phân tích 
công cụ thường dùng, còn các phương pháp khác sinh viên có thể 
tự đọc và nghiên cứu qua các sách chuyên khảo về từng phương 
pháp. 

Trong quá trình biên soạn cuốn sách này, chúng tôi luôn được 
sự đóng góp ý kiến rất cụ thể của G5 Nguyễn Tinh Dung, sau 
khi hoàn thành bản thảo GS đã đọc rất kỹ và góp cho nhiều ý 
kiến. VÌ vậy nhân dịp này tác giả xin bày tỏ lòng biết ơn đối với 
G§ Nguyễn Tỉnh Dung về những đóng góp quý báu đó. 

Tác giả cũng xin chân thành cảm ơn GS.TS Đặng Ứng Vận, 
PGS, TS Hồ Viết Quý đã đọc bản thảo, cho nhận xét. 


Chúng tôi xin cảm ơn mọi độc giả góp ý kiến phê bỉnh và đề 
nghị về quyển sách này. 


Tác giả 


Phần thứ nhất 


CÂN BẰNG ION 
TRONG DUNG DỊCH NƯỚC 


Chương ï 
DUNG DỊCH CHẤT ĐIỆN LI - CÂN BẰNG HÓA HỌC 


1.1. Trạng thái chất điện li trong dung dịch 


1LII. Chất điện lL mạnh và yếu 

Các chất điện li mạnh trong dung dịch thực tế phân li hoàn 
toàn. Đa số các muối tan, kiếm và axit mạnh đều thuộc nhóm 
này. 

Trong dung dịch, các chất điện li yếu phân li không hoàn 
toàn. Các axit yếu, bazơ yếu và các phức chất là các chất điện li 
yếu. 

Dung dịch chất điện li mạnh ở các nồng độ lớn có độ dẫn 
điện lớn, độ dẫn điện đó tăng không đáng kể khí pha loãng dung 
dịch. Dung dịch chất điện li yếu ở các nồng độ lớn có độ dẫn 
điện khác nhau không đáng kể, nhưng khi pha loãng dung dịch 
độ dẫn điện tăng lên mạnh. Để đặc trưng cho khả năng phân li 
của các chất trong dung dịch, người ta dùng hai đại lượng là độ 
điện li (s =.—] và hằng số cân bằng. 


o 


1.12. Cân bằng hóa học và hoạt độ 
Các phản ứng hóa học sẽ kết thúc khi cân bằng giữa các 
chất tham gia phản ứng và các chất tạo thành sau phản ứng được 
thiết lập. Khi một phản ứng đạt trạng thái cân bằng thì nồng độ 
các chất tham gia phản ứng ở thời điểm đó, được gọi là nồng độ 
cân bằng. Để tính nồng độ cân bằng người ta dùng định luật tác 
dụng khối lượng. 
Chẳng hạn với cân bằng hóa học 
nA + mB +... = pC + qD + 
trong đó A, B, C, D... là những phần tử không mang điện tích. 
Định luật. tác dụng khối lượng đối với cân bằng trên được 
biểu diễn bằng hệ thức sau : 
[C]P fD1... 
{[A]" IBỊ”... 
Trong đó [AI], [BỊ], [C]... là nồng độ cân bằng của các chất 
A,B,C... 
E, là hàng số cân bằng nồng độ, đại lượng này phụ thuộc 
vào nhiệt độ, lực ion và môi trường của dung dịch. 


= (1.1) 


C 


Đối với các cân bằng xảy ra trong dung dịch, đặc biệt trong 
các dung dịch nước, các phần tử tham gia phản ứng và tạo thành 
sau phản ứng thường là những ion, khi đó giữa các lon có sinh 
ra một lực tương tác tính điện, nồng độ của chúng có thay đổi 
một ít, nên trong hệ thức (1.1) nồng độ phải thay bằng hoạt độ 
(a). 

Hoạt độ a của một ion được xác định bằng hệ thức : 

a =ỨfC (1.2) 
trong đó : € là nồng độ (mol/l) của ion 
f là hệ số hoạt độ 

Đại lượng f phụ thuộc vào lực tương tác tỉnh điện giữa các 
ion trong dung dịch (được phản ảnh qua đại lượng được gọi là 
lực ion). Nếu z\, z2, z4... là điện tích và Ci, C¿ạ, Cx.... là nồng 


độ (mol) của các ion trong dung dịch thì lực ion ¿ được xác 
định bằng hệ thức 


ÿ 


Giữa lực ion ¿ và hệ số hoạt độ f có mối liên hệ rất phức 
tạp. Bằng thực nghiệm, người ta đã rút ra mối liên hệ gần. đúng 
đó trong một số trường hợp sau : 

Nếu giá trị ¿ rất nhỏ, gần bằng không, tức là dung dịch rất 
loãng thì tương tác tỉnh điện giữa các ion dung dịch không đáng 
kể nên f = 1, hoạt độ bằng nồng độ. 

Khi giá trị ¿ < 10 thì f được tính theo hệ thức : 

1 


lgf = - j ZÍ Ým (1.4) 
Khi 10 <  < 0,1 thì f được tính bằng hệ thức : 
1 z? 
lgf = 5 x 1+W : 1.5) 
Khi ¿ > 0,1 ; f được tính bằng hệ thức : 
1 z2{m 


Trong đó h là hệ số thực nghiệm, thay đổi tùy thuộc loại ion. 


Thí dụ : Tính hoạt độ của các ion trong dung dịch hỗn hợp 
hai chất điện li mạnh KCI 10M và MgSO, 10 BH 


Trong dung dịch có các ion KỶ” (Cy+ = 109), €I\ tSƒ- = 10 ` 
Mg?” (Cuy2+ = 10 và SO,” (Cso?~ = 10. 


Lực ion ¿ trong dung dịch : 


1 
F, s(12107 + 1210'°+ 2210?+ 2710 


„ = 510 
Hệ số hoạt độ của các ion 


10 


lgfy+ = lgfa_ = -0,011 — ÍV„ = f— = 0,97 
Iguy2? = Igfso2~ = -00417. —> f„y2* = fso2— = 0,90 
Hoạt độ của các ion : 

8k, = ao. = 0,97. 10” = 9/7. 10M 

awg2* = aso?” = 0,90. 10” = 9,0. 107M 


Vậy nếu các cấu tử A, B, C, D... trong (1.1) là các ion thì 
ta phải thay nồng độ bằng hoạt độ 





aƑ. a1... 
# VAD =œ K, (1.7) 
aA.. an... 
K, được gọi là hằng số cân bằng hoạt độ 
Thay a = fƒC vào (1.7) 
[C]P. [D]... fc.. fR.... fƑ f†.... 
LỢI - la nnnnnaermnnranragnnmraaoioiS (1.8) 
FÄJ?.IHI „1n fˆ fh.. 


Hàng số K, được gọi là hằng số cân bằng nhiệt động, chỉ 
phụ thuộc vào nhiệt độ, không phụ thuộc lực ion của dung dịch, 
còn K_ phụ thuộc vào nhiệt độ và cả lực ion trong dung dịch. 


Trong thực tế, để đơn giản hóa việc tính nồng độ cân bằng 
của các ion trong dung dịch, ta thường thay hằng số cân bằng 
nhiệt động bằng hằng số cân bằng nồng độ, tức là bỏ qua tương 
tác tỉnh điện giữa các ion trong dung dịch, nói cách khác coi hệ 
số hoạt độ f = 1. Kết quả tính toán như vậy sẽ không chính 
xác hoàn toàn, song trong phân tích nhiều trường hợp ta có thể 
chấp nhận được. 


1.2. Cân bằng trong nước 


Trong hóa học, đặc biệt trong hóa học phân tích, đa số các 
phản ứng được thực hiện trong dung môi là nước. 
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Nước là chất điện li rất yếu, nó phân li theo phương trình : 
qđ#) 
Mr - 
HO + HO =H,O'* + OH 
để đơn giản, thường viết như sau : 
HO =H' + OH 
Hằng số cân bằng của phản ứng phân ly nước là : 


Ke= [H*]IOH"] 
H [H;O] 
HaO phân li rất ít (1 lít nước chỉ có 10” mol HạO phân li) 
1000 
nên cố thể coi [HạO] = "1g # ð5,56 mol = const, vậy : 


K[H;O)] = [H”]ÍOH] 
Kn,o = [H ](OH] 

Ki,o được gọi là tích _số ion của nước. Nó chỉ phụ thuộc vào 
nhiệt độ chứ không phụ thuộc vào nồng ion HỶ và OH trong 
dung dịch. Ó 2ð°C, Ki, = 10”! Giống như pH, ta có pRị,ọ = 
-lgK,o thì ở 25'C pKj o = 14. 


Trong nước nguyên chất [H”] = [OH] = Ý, IạO = Yịo !4 


=: 10M, 


Vậy trong nước nguyên chất pH = pOH = 7 và trong dung 
dịch nước luôn luôn có biểu thức pH`+ pØH = 14 (ở 25°C). 


1.3. Các loại phản ứng trong hóa phân tích 
Trong các phương pháp phân tích, người ta sử dụng các loại 
phản ứng sau : 
g) Phản úng giữa axit uờ bazơ (gọi là phỏn ứng axit — bazo 
hay phản ứng trung hòa). 
Thí dụ, phản ứng giữa HƠI với KOH 
HƠI + KOH = KCI + H;O 
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Phương trình ion thu gọn là H” + OH =H;O 

Thực chất của phản ứng axit bazơ là phản ứng giữa ion HỶ 
và ion OH tạo thành HO là chất rất ít phân Ìi. 

b) Phản ứng tạo thành hợp chất ít tan (gọi là phản ứng 
kết tủa) 

Thí dụ, phản ứng giữa AgNO: với NaCl 

AgNO¿ + NaCl = AgCl) +  NaNO¿; 

Phản ứng ion thu gọn là : Ag” + CI = AgCl| 

Thực chất của phản ứng kết tủa là phản ứng giữa các ion 
để tạo thành một hợp chất ít tan. 

c) Phản úng tạo thành phúc chất tgọi là phản ứng tạo phúc) 

Thí dụ, phản ứng giữa muối bạc với amoniac. 

AgNO; + 2NH; = [Ag(NH¿;JNO¿ 

Phương trình thu gọn là Ag” + 2NH; = [Ag(NH;);] 

Thực chất của phản ứng tạo phức là phản ứng giữa các ion 
đơn (thường là các ion kim loại) kết hợp với các phân tử (hoặc 
ion) khác tạo thành một sản phẩm phức tạp, sản phẩm này có 
thể tổn tại được trong dung dịch và có khả năng phân li một 
phần thành các ion đơn hay phân tử. 

d) Phỏn úng ôxi hóa - hhủ là phỏn Úng xỏy ra giữa cóc 
chất hay ion uờ có sự trao đổi eÌlectron cho nhau 

Thí dụ, phản ứng giữa FeCly và SnCl; 

2FeCly + SnCl, = 2FeCl, + SnCl, 
Phương trình thu gọn là : 
2Fe” + §n” = 2Fe? + §n“ 


Trong phản ứng này Sn”” nhường 2 electron cho Fe* để 
thành Sn”, còn 2 ion Fe*“ nhận 2 electron của Sn““ để thành 
2 ion Fe”. 
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1.4. Nồng độ của dung dịch dùng trong phân tích 


Nồng độ là đại lượng chỉ lượng của một chất (ion hoặc phân 
tử) trong một lượng xác định dung dịch. Có nhiêu loại nồng độ, 
dưới đây chỉ trình bày các loại nồng độ hay dùng trong phân tích. 


1.41. Nồng độ thể tích : 


Nồng độ thể tích của một chất lỏng là tỉ lệ thể tích giữa 
chất lỏng đó và thể tích của dung môi. Thí dụ dung dịch HNO4 
1 :3 (hay 1/3) là dung dịch gồm một thể tích HNO¿ đặc và 3 thể 
tích nước. Loại nồng độ này chỉ dùng trong một số trường hợp có 
tính gần đúng, định hướng, ví dụ khi cần dùng dung dịch để hòa 
tan mẫu, điều chỉnh môi trường v.v... 


1.42. Nồng độ phần trăm khối lượng được biểu diễn bằng số 
gam chất tan có trong 100g dung dịch 


Thí dụ, dung dịch HCI 25% là dung dịch có chứa 25g HCI 
trong 100g dung dịch. 

Nếu hòa tan a gam chất tan vào b g dung môi thÌ nồng độ 
phần trăm của dung dịch là : 


a 
C% = "+ 100 


Trong hóa phân tích, nồng độ phần trăm được coi là gần 
đúng. Thí dụ, muốn có dung dịch KNO; 1% để rửa một kết tủa 
nào đó, ta cân (trên cân kỹ thuật) lg KNO; hiòa tan vào 100 mì 
nước. 


1A3. Nồng độ mol/l : được biểu diễn bằng số mol chất tan 
(có thể là ion hay phân tử) có trong 1 lít dung dịch, dùng 
chữ M hay mol/1 đặt sau chữ số chỉ số mol. 


Số mol chất tan : 
Thể tích dung dịch() n 
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Thí dụ, dung dịch H;SO, 2M là dung dịch có chứa 2 mol 
H;SO¿ (hay 2 x 98 = 196g H;SO,) trong 1 lít dung dịch. 
Hòa tan 1,2g MgSO, vào nước thành 100 mÌ dung dịch thì 
ta được dung dịch MgSO¿ cố nồng độ mol/1 là : 
1,2 


PM(Msso, “12001 = 


Khi biết nồng độ phần trăm và khối lượng riêng của dung 
dịch có thể tính được nồng độ moll của dung dịch đớ. Thí dụ, 
tính nồng độ mol/1 của dung dịch H;SO, 98% (d = 1,84 g/m)). 

1000 x 1,84 x 98 


CM(Œ1;sO) Tạo. xo8. = 18,4 moljl 


14.4. Nồng độ đương lượng 


Trước hết ta cần làm quen với khái niệm đương lương gam. 


Đương lượng gam (kí hiệu bằng chữ đìg) của một chất là số 
gam của chất đó về mặt hóa học tương đương với Ì mol hiđro 
hay 1 mol hiđroxyÌl trong phản ứng mà ta xét. Trong các phản 
ứng hóa học, các chất phản ứng với nhau với cùng số đương lượng 
gam. Sau đây là cách tính đương lượng gam (đlg) của các chất 
trong các loại phản ứng dùng trong phân tích (vì đlg của một 
chất không phải là một hằng số như khối iượng mol của nó mà 
phụ thuộc vào phản ứng hóa học mà chất tham gia). 

0) Phản ứng gxit bœzơ 


Trong phản ứng 
NaOH + HƠI = NaOl + H;O 
1 mol NaOH phản ứng với l ion mol H” nên đao = MNao¡i 
tương tự l mol HƠI tương đương với một ion mol OH nên : 
đggéi = Muci 
Nhưng khi cho NaOH phản ứng với H;PO, thì tùy phản ứng 
mà đỉg; po, có khác nhau. Chẳng hạn : 


lỗ 


Phân ứng HạPO; + NaOH = NaH,PO, + HạO 
để Nón # Mnaon và đấy sọy = Mnpo, 
Phản ứng HyPO, + 2NaOH 


= Na;HPO, + 2H;O 
Mi po, 
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Vì trong phản ứng này l1 mol HạPOa phản ứng với 2 mol 
ion OH còn phản ứng HaPOa + 3NaOH 


đÌBNAOIL = 





MNaoii còn đế; pọ, = 


= Na3POa + 3HạO. 
Mu,po, 

bở 
Vậy đìg của axit bằng khối lượng mol của axit đó chia cho số ion 
HỶ mà l mol axit đó tham gia phản ứng. Vi l ion H” tương đương 
với l1 ion OH ” nên địg của bazơ bằng khối lượng mol của bazơ chỉa 
cho số ion OH mà 1 mol bazơ đó đã tham gia phản ứng. 

b) Phản ứng hết tủa 

Ví dụ : 


thì đlgnaoiy = Mnaon còn đÌgg pọ, = 


Trong phản ứng này, đương lượng gam của các chất tham 
gia phản ứng bằng khối lượng mol của chất đó chia cho số điện 
tích của 1 mol chất đó tham gia phản ứng. 


Vậy trong phản ứng trên : 


_ MẠIz(SOa)3 háy -đỈø” K Mại 

đỈ8At (so); E 6 và. 
Miy(NOa); Mụp, 

đÌEbyNoa)y„ = ———Z—— hay đÌgp, = ~2 


©) Phỏn ứng tạo phúc hết ý 
Trong phản ứng tạo phức, phản ứng xảy ra phức tạp nên để 


tính đlg của các chất tham gia phản ứng tạo phức ta phải qui 
ước đlg của 1 chất rồi từ đó tính đìg của chất kia. 
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Ví dụ : 
Phản ứng : Ag” + 2N =Ag(CN);~ 





Phản ứng : Hg” + 4 T =Hg I7 


M,;,2? 





Mụiy2* 





Nếu đlg— = MỊ- thì đÌg,,2+ = 


d) Phỏn úng ôxi hóa khử 


Vì 1 electron tương đương với 1 ion HỈ nên đìg của chất 
oxy hóa hay chất khử bằng khối lượng mol chia cho số electron 
mà l mol chất đó cho hay nhận trong phản ứng oxi hóa khử 
mà ta xét. 


VÍ dụ, trong phản ứng : 


+7 +2 
2KMnO, + 10f‹5O, + 8H;S5O¿ 
+2 +3 


= 2MnSO,+ K;5O¿ † 5Ƒe,(SO,); + 8HO 





MkMnO, Mụn 
đÌEKMnO¿ = —g—” hay đÌEMn = -Ỷ 
đÌgtesoạ = ——T— hay đÌgp, = Mực 
Trong phản ứng : 
+ +8 +2 


+5 : 
8A33S;2 + 28HNO; + 4H,O = 6H„AsO, + 9H80, + 28NO 
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đlgA„s. = 2ø — ¡ đÌ8Nno¿ £ TS 


Nồng độ đương lượng được biểu diễn bằng số địg chất tan có 


:trong 1 lít dung dịch, dùng chữ NÑ hay đig1 đặt sau chữ số chỉ số đìg. 


Người ta thường dùng nồng độ địg để biểu diễn nổng độ 


¡ của các dung dịch chuẩn, bởi vì dùng loại nồng độ này dễ tính 


nống độ hay hàm lượng của chất cần xác định. Theo định nghĩa 
về đương lượng gam thì trong các phản ứng hóa học, các chất 
phản ứng với nhau theo số đìg như nhau và các chất tạo thành 
sau phản ứng cũng tương đương với nhau về số đìg. 

Ví dụ, phản ứng nA + mB ZpC + qD 

Mặc dù hệ số các chất trong phản ứng khác nhau nhưng số 
đìịg chất A phản ứng đúng bằng số địg chất B. Chất C và D 
tạo thành sau phản ứng cũng có số đÌg như nhau. 


14.5 Độ chuẩn (kí hiệu bằng chữ T) được biểu diễn bằng số 
gam (hay mg hoặc /g) chất tan có trong l1 ml hay 1l dung dịch 

Ví dụ, dung dịch NaCl có độ chuẩn bằng 0,1 mg/ml có nghĩa 
là trong l1 ml dung dịch có chứa 0,1 mg NaCl. 


1A.6. Độ chuẩn theo chất cần xác định (kí hiệu bằng TA/n) 
Được biểu diễn bằng số gam chất cần xác định B tương 
đương với Í ml dung dịch chuẩn chất:A.- -..-~ ~-.- -- 


Ví dụ, tính độ chuẩn của dung dịch KMnO, 0,02M theo Fe 
khi xác định Fe theo phản ứng chuẩn độ sau : 


BFe” + MnO, + 8H! =öFe” + Mn” + 4H;O 


Trong phản ứng này đÌgu„o„—- = ø ›; đo đó nồng độ đương 


lượng của dung dịch KMnO, là 0,02 x ð = 0,1 N. Số mili đương 
lượng gam KMnO, có trong ¡ mÌ dung dịch là 0,1 x 1 = 0,] 
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m.đig. Theo phản ứng số mili đương lượng gam sắt phân ứng với 
1 ml dung dịch KMnO, cũng là 0,1 mđìg. Vậy số mg Fe tương 
ứng với I ml dung dịch KMnO, là : 0,1 x ð6 = 5,6 mg; tức 
là TkMnO,002M/:c = 0,0056g/ml. 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


1.1. Viết phương trình phản ứng lon xảy ra (nếu có) trong 
các dung dịch nước sau: 
a) K,SO, + CH„COONa 
b) NaHSO, + Ba(OH), 
e) K,SO,, + HCI (có số mol bằng nhau) 
đ) CH„COONH, + Ca(OH); 
e) (CH,,COO),Zn + H,S 
g) MgSO, + dung dịch NH„ 
h) CH„COOH + CaCO, 
1.2. Viết biểu thức định luật tác dụng khối lượng đối với các 
cần băng sau: 
a) CH„COO. + H” > CH„COOH 
b) CH,COO + H,O > CH;COOH + OH 
c) CH,COOH+CN c HCN + CH,COO 
đ) Ca„(PO,)„  3Ca”” + 2PO,Ÿ 
e) MnO, { +2GC1 + 4H”  Mn”” + Cl, † + 2H,O 
1.8.  a) Mẫu nước chứa 3ppm Ee””. Tính nông độ mol⁄] 


2 3+ = 
của Fe“ trong nước. 


b) Hàm lượng 1on Ca” trơng 1 lít nước là 0,0012g. 
Tính nồng độ Ca”” theo ppm. 


1.4. Xác định đương lượng gam của các chất trong các phân 
ng sau: 
a) HạPO, + 2NaOH = Na;HPO; + H;O 
b) HạPO, + 3AgNO.,. = Ag,PO,; + 3HNO¿; 
e) CaCl, + 2NaH,PO, = Ca(H,PO,); + 2NaCT 
đ) L¿ + 2Na,S,O; = 2Nal + Na,S,O, 
e) 2CuCl, + 4KTI = 2Cul + I; + 2KCI 
g) K;Cr,O; + 6FeSO, + 7zH,SO, 
= Cr,(SO,)„ + 3Fe,(SO,),„ + K,SO, + 7H,O 
h) 2KMnO, + 5H,C.,O, +3H.SO, 
= 2MnSO, +10CO, + K,SO, + 8H,O 
1) K,Cr,O; + 6KI + 7H,SO, 
= Cr,(SO,),„ + 3I, + 4K,SO, + 7H;O 
k) 2KIO;: + 10KI +12HCI] = 6I, + 12KC] + 6H,O 
1.ð. Phải lấy bao nhiêu gam Na,CO; (M=105,99) để pha 
250m] dung dịch Na;CO, 0,1N để chuẩn độ.HCÌ-theo phản ứng: - 


CO¿” +9HÌ=CO,+H,O. _ 

1.6. Tính nồng độ đương lượng của dung dịch KMnO, 
0.01M nếu dùng để chuẩn độ các chất khử trong môi trường axit 
mạnh. "¬ 

1.7. Cần lấy bao nhiêu gam K,Cr;O„ để pha 200ml đung 
dịch K,Cr,O; 0,1N (M = 294,192) để chuẩn độ các chất khử 
trong môi trường axIt. 
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1.8. Tính nêng độ đương lượng của dung địch KCN O.0ãM 
để chuẩn độ dung địch AgNO.. theo phản ứng tạo phức 
Ag +2CN: = Ag(CN), 
1.9. Tính độ chuẩn (g kim loại/m] hay mg kim loại/m]) của 
các dung dịch sau: 
a) dung dịch CuSO, 0,1M 
b) dung dịch Fe(NH,;(SO,),.12H.O 0,01M 
c_ dung dịch K;Cr;O„ 0,1N dùng để chuẩn độ chất khử 
trong môi trường axit. 
1.10. Tính độ chuẩn theo Fe, theo H;O,, theo Mn của dung 
dịch KMnO, 0,01N khi dùng dung dịch đó để chuẩn độ: 
a) dung dịch Fe”Ï trong môi trường axit mạnh 
b)_ dung dịch H;O; trong môi trường axit mạnh 
c_ dung dịch Mn”” trong môi trường axit yếu khi có mặt 
pyrophotphat để tạo phức với ion Mn (ITD. 
1.11. Tính lực lon của dung dịch gồm NaNO, 0,01M; NaOH 
0,02M và BaC]; 0,05M. 
1.12. Tính hệ số hoạt độ của ion OH trong dung dịch 
NaOH 10 ỶM và NaCl 9.10 ”M. Tính pOH của các dung dịch đó. 
1.13. Tính độ điện li của dung dịch HCN 10M. Cho biết 
Khcy = 10 *Ÿ?, 
1.14. Tính nồng độ cân bằng của các ion trong dung dịch 
gồm FeŸ” 10 ”M; H” 1M và L' 0,1M. Biết rằng trong dung dịch 
chủ yếu xảy ra cân bằng sau: 


2Fe” +3I c 2Fe“ +, K=io?°® 


1.15. Tính nỏng độ cân bằng trong dụng dịch gồm 
CH,COOH 01M và CH;COONa 1M. Cho biệt 
Ken,eoon = 74.107”, 

Chú ý: Hàm lượng cấu tử có trong mẫu thường được biểu 


diễn dưới dạng ẠK . Ö đây: 


mì : lượng cấu tử có trong mẫu; 
Q: lượng mẫu; 
K: thừa số tính. 

~ Nếu m và Q cùng đơn vị khối lượng và K = 100 thì hàm 
lượng cấu tử được biểu diễn bằng hàm lượng % 

— Nếu m và Q cùng đơn vị khối lượng và K = 1.000.000 thì 
hàm lượng cấu tử được biểu diễn bằng phần triệu khối lượng 
cấu tử trong mẫu (ppm - phần triệu, đó là viết tắt "part per 
milion"). Còn nếu K = 1.000.000.000 thì là ppb. 


Ví dụ: trong 1g NaCl có chứa 0,0015mg Fe thì hàm lượng 
Fe trong NaCl là 1,5ppm. 


HấU 


Chương TÏ 
PHẨN ỨNG AXIT BAZO 


2.1. Định nghĩa theo J.N.Bronsted 

Axit là chất có khả năng cho proton (HỲ) 

Bazơ là chất cố khả năng nhận proton 

Chất vừa có khả năng cho proton, vừa có khả năng nhận 
BiElSR gọi là chất lưỡng tính. 

Một axit sau khi cho một proton sẽ trở thành một bazơ và 
gọi là bazơ liên hợp với axit. Cặp axit bazơ đó gọi là cặp axit 
bazơ liên hợp. Một cặp axit bazơ liên hợp được biểu diễn bằng 
cân bằng sau. 

Axit = bazơ + H” 

Proton không có khả năng tồn tại tự do, nên một chất chỉ 
thể hiện tính axit hay bazơ trong dung môi có khả năng cho hay 
'nhận proton. Chẳng hạn dung môi là H;O thì có cân bằng sau : 

(H) 

Axit + H„D = Bazơ + HO! 
(H) 

Ba¿ơ + HO = Axit + OH- 

Thí dụ : 


Axit (Bazd  Bazø (AxiL) liên hợp Cặp Axit bazơ liên hợp 
HƠI + HO -> C[Ƒ + HạO” HƠI/CI- 
CHẠCOOH+H;O ==CH;COO + H;O'CH;COOH/CH;COO” 
NH' + HO =NH; + HO  NH¿/NHy 

HạCO; + HO => HCO; + H;O'! H;COy/HCOx 
HCO¿- + HạO = CO” + HO" HCO;7/CO¿T 


CN. + HO = HCN + OH HCN/CN: 
CHaCOO+HO = CHCOOH+OH. CH:COOH/CH:COO" 
Bazơ Axit 


Theo quan điểm mới ion NHẠ' là axit; CN, CHạCOOr là 
bazơ; ion HCO; vừa là axit (trong cặp HCO;7CO-?} vừa là bazơ 
(trong cặp H;CO/HCO¿;) nên HCOx là lưỡng tính. 

HạO là một dung môi vừa có khả năng cho proton, vừa cố 
khả năng nhận proton nên nước là dung môi lưỡng tính. 

Tùy theo bản chất của dung môi, một chất có thể có tính 
axit hay tính bazơ. Thí dụ, trong nước CHyCOOH là một axit. 

(H) 
CH;COOH + HO => CH;COOH + HO” 
nhưng trong hidroforua lỏng (H;F;) thì CH:COOH lại là một 
bazơ 
(`) 
TT———— 
CH;COOH + H;F; = CH;COOH';  Rờ c Sẽ 

Như vậy định nghia axit bazơ của dJ. N.Bronsted tổng quát và - 
nêu được vai trò của dung môi. 

Các axit khi hòa tan vào dung môi mà chỉ nhường cho dung 
môi một proton thì gọi là đơn axit (thí dụ HƠI, CH;COOH, NH¿! 
.). Các bazơ chỉ nhận một proton thì gọi là đơn bazơ (thí dụ, 
KOH, NH;, CN, CHạCOO”..). Những axit có khả năng nhường 
2, 3... proton, thì gọi là đa axit và những bazơ có khả năng 
nhận từ 2 proton trở lên được gọi là đa bazơ. 
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Thí dụ HạPO¿; + H;ạO = H;PO¿ + HạO” cặp axit bazơ liên 
hợp là HạPO//H;PO,. 
HạPO, + H;O= HPO,” + HạO' -> HPO¿?/HPO,2” 
HPO¿” + H;O = PO,” + HạO' -> HPO,?/PO,3 
HạPO/ là một đa axit. Tương tự PO,Ÿ, SẼ là đa bazơ. 
§”+ H,O = HS + OH HS/S” 
HS + HO = H,S + OH H,SHS” 


2.2. Cường độ của axit và bazơ - hằng số axit (Kạ) và 
hằng số bazơ (Kp) - Mỗi liên hệ giữa Ka và Kp của một 
cặp axit bazơ liên hợp 

Nếu ta kí hiệu axit là A và bazơ liên hợp với nó là B thì 
khi cho A vào HO, nó sẽ nhường proton cho H;O và tạo thành 
B theo phản ứng : 

(`) 
A + HạÒ = B + HO! 

Cặp axit bazơ liên hợp là A/B, ion HạO” là ion HỈ bị hidrat 
hóa được gọi là ion hidroni hoặc oxoni. Hằng số cân bằng của 
phản ứng trên được biểu diễn bằng hệ thức : 

[B] [H;O”] 
— {AIIH;OI 


: 1000 : ¬ 
Trong HO thi [HO] ~ ¬iR— ~ Bðö6 mol, nồng độ này 
rất lớn so với nồng độ cân bằng của các ion và phân tử khác 
trong dung dịch, nên có thể coi là không đổi (hằng số) nên biểu 
thức trên có thể viết thành 
[B1 [HO”] - : 
K[H;O] = —m— được kí hiệu bằng K, (2.1 


K, được gọi là hằng số axit. Axit càng mạnh tức là nhường 


t9 
œn 


proton cho nước càng nhiều thì K_ càng lớn và ngược lại, cho 
nên K, là một đại lượng đặc trưng cho cường độ của axit. 

lon HO” là ion HỈ bị hidrrt hóa nên để đơn giản từ đây 
chúng ta thay HO” bằng H” và 

. - IBIH] 
Sân (AI 

Để thuận lợi cho việc tính toán, người ta còn dùng đại lượng 
pR, = -lg K, (giống như pH = -lg [HỈ}). 

CH;COOH có pK, = 4,75 còn HCN có pK = 9,4 thì 
CHaCOOH mạnh hơn axit HCN. Những axit có khả năng nhường 
tất cả proton của mình cho nước thì gọi là axit mạnh, ta nói 
axit phân li hoàn toàn (như HƠI, HCIO¿, HNO;..) và như vậy 
[A] ~ 0, do đó đối với axit mạnh K, = se. 

Một bazơ (B) nhận prot›n của HO theo phản ứng : 


(H`) 
B+ HO @ A+ OH 
w - IAHOH] 
_—_ IBIIH;O] 
| ". 
-K [H;O] = —.= được kí hiệu bằng Ký, (22) 
Ẫ [A]IOH"] ¬ 
và Ấy, = TT” ¡ pẾu = dự, NC N 


NHạ có pKy, = 4,75 là bazơ mạnh hơn CHạCOO' có pRKy = 
9,25. Đối với các bazơ mạnh KOH, NaOH... phân li hoàn toàn 
nên có K, = œ. 

Trong dung dịch nước các đa axit như H;ạPO, lần lượt 
nhường proton cho nước người ta nói các đa axit phân li từng 
nấc, mỗi nấc cho một proton : 


ñ ` [H”][H;PO/ ] 
HạPO, = H' + H;ạPO, >K, = “H0” 1.10. 


[H”][HPOZ ] 


=> + + —> IS GV GNG a1 SƯ ơgzzsl—` 8 
HạPO, = H' + HPO,” +, HupGïi 6,2.10 


[H”]IPO7 ] 
HPOj” = H! + POjŸ >K, = ———— = 4871018 
3 [HPOZ ] 
Đối với các đa bazơ cũng vậy, chẳng hạn ŠÓ;”, trong H;O 
có các cân bằng sau : 
CO¿” + H;O = HCO;y + OH => pRụạ, = 3,68 


HCO; + HạO = H;CO; + OH —>pK, = 7,65 


Quan hệ giữa hồng số axit (K,) và hàng số bazơ (() của 
một cặp axit bazơ liên hợp (A/B). 


Hằng số axit K, = BH 
Hàng số bazơ của bazơ liên hợp K, = ¬. 
Cặp axit bazơ liên hợp tổn tại trong cùng một dung dịch 
nên ta có : 
# si ¿ [H*] [BỊ ti T0 Í c6 uy 





(AI [BỊ 


Vậy tích hằng số axit và hằng số bazơ của một cặp axit 
bazơ liên hợp bằng tích số ion của nước. 
K,. Ky = [H'] [OH] = Kịj,ọo = 10'' @ở 25°C) 


hay pÑ, + pKp = PẪ¡¡,o = 14 (2.3) 
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Dùng biểu thức này, khi biết được K, của một axit ta dễ 
dàng tính được K, của bazơ liên hợp với nớ. 
Thí dụ, HƠI là một axit mạnh có K, = œ nên bazơ liên hợp 
0 -14 
với nó là Cl có K, = —œ— = 0 là một bazơ vô cùng yếu. NH¿ 





là một bazơ yếu có K„ = 105 axit liên hợp với nó là NH¿Ỷ 
y b p 4 


10—4 -9/25 
Ru = 10-15 T LG 


2.3. Tính pH của các dung dịch axit và bazơ 

2.3.1. pH của các dung dịch daxi mạnh, bazơ mạnh 

Giả sử có dung dịch nước của axit mạnh (kí hiệu tổng quát 
là HA), nồng độ là C.. Trong dung dịch có các quá trình sau : 

Sự phân li hoàn toàn của axit : HA > H” + A, cân bằng 
phân li của H;O : HO =H” + OH (Ko = 109, 

Nồng độ ion H” trong dung dịch bằng tổng nồng độ ion HỶ 
do HA phân li và H” do nước phân li. 

[Hl¿ = [HÌnA + [H”1io 

Vi HA là axit mạnh, phân li hoàn toàn nên [HA = Õ,„, 

còn nồng độ H” do nước phân li bằng nồng độ OH; nên : 
[H'] = C¿ + [OH] .(2.4) 

* Khi nồng độ của axit Ca > 105M thi sự phân li của HạO 
không đáng kể tức là lượng [OH] rất nhỏ, ta có thể bỏ qua nó 
cạnh CA và ta có : 


[H] = C, (2.5) 
pH = -lgC, 
Thí dụ. Tính pH của dung dịch HCI cố các nồng độ sau : 
a) 10M ; b) 5.103M ; c) 02M 


Ấp dụng công thức (2.5) ta có : 
a) pH = -lg 10 = 6 
10 


Trường hợp này [H'] = 10 -> [OH] = NG 108 





Rõ ràng [OH] trong dung dịch chỉ bằng 1% nồng độ C, nên 
việc bỏ qua sự phân li của nước là hợp lý. 
bì pH = -lg 5.10 = -0,/7 + 3 = 2/3 
e) pH = -lg 0,2 = -lg 210! = -0,3 + 1 = 0,7 
° Khi nồng độ C„ ~ 107 thì không thể bỏ qua được OH” 
trong (2.4). Do đó nồng độ HỶ trong dung dịch bằng : 
[H'] = €¡ + [OH] 


[H] = CC + Bh 
St” .ÏN] 
Ta có phương trình bậc 2 : 
[H'j - C, I] - Kuo = 0 (2.6) 


Muốn tính pH của dung dịch ta phải giải phương trỉnh bậc 2 
này. Thí dụ, tính pH của dung dịch HCI 10M và IƠỂM. 
Áp dụng công thức (2.6) ta có 
a) Khi C„ = 10” giải phương trình 
[H'] - 10'TH'] - 10! = 0 
Ta tìm được [H”] = 1,26.107 
pH = -lg (126. 107 = 6,79 
b) Khi C„ = 10 giải phương trình 
| [H*Ê - 10ÄH*] - 10! = 0 
Ta tìm được [H'] = 10?! —› pH = 6,91. 
° * Khi C nhỏ hơn 107 rất nhiều (chẳng hạn bằng 10M) 
thÌ cớ thể bỏ qua C„ cạnh [OH]. Do đó [H'] = [OH”], tức là : 
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Ku, Ö 
— [H'] = ÝK Ko = V10!“ = 107 và pH = 7 


Hje= 
HIoo [H”] 

Tính pH của dung dịch bazơ mạnh cũng lập luận và tính 
toán tương tự như khi tính pH của dung dịch axit mạnh. 





Giả sử có dung dịch nước của bazơ mạnh (kí hiệu tổng quát 
là BOH), nồng độ là €,, Các quá trỉnh xảy ra trong dung dịch. 
œ vì BOH là bazơ mạnh) 


BOH —> B'! + OH (đ, = 
HạO = H + OH (Ko = 109 





[OH] = C¿ + [HÌ] (2.7) 
Tương tự như trường hợp với axit mạnh 
* Nếu Cpẹ > 10” ta có thể bỏ qua [H”] cạnh Cụ 
[OH] = CC, -> pOH ~ -lgCt, 
và pH = 14 - pOH 
hay pH = 14 + lzgG,, 
° Nếu Cy, ~ 10” thì 
[OH] = Cp + [H] 
no 
H17 Cọ + [HỈ] 
Ta phải giải phương trỉnh bậc 2 : 
[HH] + CJIH!] - Kuy #0 -~ -- c (28)- 


° Nếu Cy nhỏ hơn 10” rất nhiều, ta có thể bỏ qua C, cạnh 
[H '] và khi đó [H'] = [OH] và pH = 7. 

2.3.2. pH của dung dịch đơn axit yếu và đơn bazơ yếu 

Đuụng địch dơn axit yếu (kí hiệu là HA) 

Trong dung dịch nước của đơn axit yếu (HA có hằng số axit 
là K,), nồng độ Ca, có các cân bằng sau : 
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[H”]IA] 


= H + A ; .... 
HA = H' + A ; K, TT (a) 
HạO = H” + OH ; Kj¿ = [H] [OH] th) 
Áp dụng định luật bảo toàn nồng độ đối với axit HA ta có : 
[HAI + LAI = C€; (c) 

Áp dụng định luật bảo toàn diện tích trong dung dịch ta có 
[H] = [A1] + IOH] (d) 
Từ (d) suy ra [AT] = [H] - [OH] (e) 
Thay (e) vào (c) [HAI = C, - [H'] + [OH] (0 


Thay (e), (0 vào (a) rồi rút [H”] ra ta có : 
C„ - [H”] + [OH”] 
[H”] - IOH"] 

Đây là phương trình bậc 3 đối với [H”] nên việc giải hơi 
phức tạp. Tuy nhiên trong một số trường hợp cụ thể việc giải 
phương trình sẽ đơn giản nếu ta bỏ qua các đại lượng nhỏ bên 
cạnh đại lượng lớn trong biểu thức của một tổng. Cụ thể : 

+ Nếu Cạ đủ lớn và Kạ cũng không quá nhỏ, [H'] > 10 
thì ta có thể bỏ qua [OH] cạnh [H”] ; phương trình (2.9) trở 
nên đơn giản còn 


[H'] = K, 





(2.9) 


6. =m 
[H”] 
* Nếu [HT] lại nhỏ hơn C, nhiều thì phương trình trên lại 
được đơn giản tiếp thành : 


[H'] = K, (2.10) 


a 





T1 — 
Mã HP nh TH 
' [H!] = ÝK,C, 
1 1 
pH = s PK — 2 lgC; (2.11) 
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Thí dụ : 
1. Tính pH của dung dịch CH;COOH 0,1M có pK, = 4,75 


Áp dụng công thức (2.11) ta có : 
1 
ØH = 5: 476 =7 lg 10” = 2,87 
2. Tính pH của dung dịch NHẠCI\ 0,1M, NH; có pKy = 4,75 
Trong dung dịch NH„CI phân li hoàn toàn 
NHI > NHẺY + œ7 

(axit) (bazơ rất yếu có K, = 0) 

Dung dịch là dung dịch của axit yếu NH¿` có nồng độ 0,1M 


Ấp dụng công thức (2.11) ta có : 
1 1 1 1 ân 
pH = zpRạ - j le, = 7 9,25 - 2 lg 10” = 5,13 

3. Tính pH của dung dịch axit selixilic 10M có pR, = 3. 
Ta thử áp dụng công thức (2.11). 
1 1 
bg ~.. 3 = = 3 
3.8.2:3 1810 3 —> [H'] = 10 

Rõ ràng ta không bỏ qua được [H”] cạnh C„ nên phải dùng 
công thức (2.10). 


pH = 


Cạ - [HÌ] ˆ”'- 'f9^3 = THỊ -> 
BSU êN gu hoi PSSN: BH HINH 8. ca ° 


[H'] + 102[H] - 10 = 0 giải phương trình này ta tính 
được [H'] = 6,2. 10' suy ra pH = 3,21. 
Dung dịch đơn bazơ yếu (kí hiệu đơn bazơ yếu BOH) 


Trong dung dịch nước của đơn bazơ yếu BOH (có F), nồng 
độ C, (mol) có các cân bằng sau : 


TI[OH~ | 
[B”]I Ì si0u] =k,< BS" 





BOH =>B† + OH —>K = 


[BOH] [B”] 
HO = H' + OH ; Ko = [Hh] [OH] 
Áp dụng định luật bảo toàn điện tích : 
[BE] + [H] = [OH] ta có [B'] = [OH] - [H] 


Áp dụng định luật bảo toàn khối lượng : 
[BOH] + [B'] = Œ 


Ta cổ ; [BOH] = Œ, - [B'] 


Thay giá trị [BÏ] ta có [BOH] = Ơy, + [H] - [OH]. 


pH 


_Do đó : [OH] = Ky 


€\ TM} S TỔN ] 





[ØN-† = [HT] 

Trong dung dịch bazơ yếu nên [H'] << [OH] nên ta còn-: 
Œ, — [OH ] 

[(OH] = Ï—..n (2.12) 


Nếu C, đủ lớn và K, không Lôi nhỏ thì C(, >> [OH], ta còn : 


= OH] = ẲC G.K 213 

[OH] ly IOH”] —> [OH] bẾb (2.13) 

] ] HC: : m ⁄ 
pOH = 5 pp - 3 lgÓ,, để tính pH ta dùng tiếp công thức 
= 14 - pOH 
Thí dụ : Tính pH của các dung dịch sau : 
a) NHạ ` 0M : pẾNg, = 47ð 
b) CH;COONa 0,1M PẾcHacooH = 4% 75. 
Ấp dụng công thức (2.13) ta có : 

1 - q1 

a) pOH = ; 47 - 2 Ig10! = 2,88 
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pH = 14 - 288 = 11,12 
b) CHCOONa —> CH:COO' + Na! 
là bazơ yếu là axit rất yếu 
(pÉ, = 925) @& =0 


1 1 - 
nên pOH = ; 9,25 - 7 Ig10! = 5,13 


pH = 14 - 5,13 = 8,87. 


2.3.3. pH của dung dịch hỗn hợp axit và bazơ liên hợp — dung 
dịch đệm pH 


Giả sử ta có dung dịch hỗn hợp gồm axit HA và bazơ liên 
hợp A.. Chẳng hạn trong dung dịch có HA, nồng độ mol] là C_ 
hằng số axit là K, và NaA có nồng độ Cy (mol) trong dung 
dịch có các cân bằng sau : 


NaA > Na + Aˆ 


HA = H + A () 
HO =H' + OH 2) 
_ [H]IIAT + _— w THAI 
Ta có K¿ = [HA] —>IH} = 1i Œ) 


Ấp dụng định luật bảo toàn điện tích : 
[Na'] + [H'] = {A] + IOH] 
Ốp 
[A1 = Cẹ + [H'] - [OH] (a) 
Ấp dụng định luật bảo toàn khối lượng : 
[HA] + [AI] = €C¿ + y 
[HAI = CC, + Ơp - (AI. Thay giá trị {A] ở (a) vào : 
[HA] = €, - [H'] + IOH]) (®) 
Thay (a) và (b) vào () ta được : 
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C, - [H”] + [OHT] 


HR] = BE “c6 G hhIE Só IEE SV Tả Nho ACID ĐSẢ 

[H] E„ C, + [H'] - [OH"] (2.14) 
Dựa vào các cân bằng xảy ra trong dung dịch, ta thấy nồng 

độ ion H” (pH) trong dung dịch này thay đổi rất ít khi ta thêm 


vào dung dịch một ít axit mạnh hay bazơ mạnh. 


Khi thêm axit vào dung dịch tức là tăng nồng độ ion H” lên 
thì lập tức cân bằng (1) sẽ chuyển dịch về phía trái làm giảm ion 
H và tạo thành axit yếu ít phân li HA, ngược lại, nếu thêm vào 
dung dịch một ít bazơ mạnh tức là tăng OH lên làm cân bằng 
_(1) chuyển dịch sang phải, HA sẽ phân li và bù lại số ion H” đã 
phản ứng với OH kết quả là sau khi cân bằng được thiết lập, 
nồng độ ion H” trong dung dịch thay đổi không đáng kể. (tức là 
pH của dung dịch thay đổi ít). Loại dung dịch này được gọi là 
dung dịch đệm pH. 


Đối với các dung dịch đệm pH, thường [OH] và [H”] không 
đáng kể so với C, và Ơ, vì A và HA có sẵn trong dung dịch cản 
trở quá trình sinh ra H” và OH' trong các cân bằng sau : 

HA =H + A 
A + HO =HA + OH 
Vì vậy, trong thực tế công thức (2.14) được đơn giản hóa 


C, 
thành : [H1 = K, œ (2.15) 
b 


: Ẻ c, 
hay pH = pH, — lg Q_ hoặc pH = pK + lơ. 


a 


Thí dụ : Tính pH của các dung dịch hỗn hợp sau : 


a CHCOOH 0,1M + CH;COONa 01M 
b)CHCOOH 0,3M + CH;COONa 0,1M 
c) NHạCI 01 M+ NHạ 01M 
đ) NH,CI 01M + NHạ 0,8M 


Tất cả 4 dung dịch hỗn hợp trên đều là dưng dịch hỗn hợp 
của các cặp axit bazơ liên hợp, chúng đều là các dung dịch đệm pH. 
Ấp dụng công thức (2.15) để tính pH của các dung dịch trên. 


0,1 

a) pH = 4,75 - lg 01. 4,75. 
0,3 

b) pH = 4,75 - lg "Thiện 4,75 - 0,48 = 4,27 
0,1 

©) pH = 9,25 - lg ho = 9,25 


0,1 
d) pH = 9/2ð - lø o2 = 9/26 + 0,48 = 9,73. 
Để thấy rõ tác dụng đệm của loại dung dịch trên, ta xết 
thí dụ: sau :. 


Tuí dụ : pH của dung dịch hỗn hợp CHạCOOH 0,1M + 
CH;COONa 0,1M thay đổi như thế nào, nếu thêm vào 1 lít dung 
dịch đó : 

a) 0,01 mol HƠI b) 0,01 mol NaOH 

Dung dịch hỗn hợp trên có pH bằng : 


01 
pH = 4,75 - lg đi -z. áp š 


da) Khi thêm 0,01 moi HCI uào 1 lít đụng, ° dịch trên, trong 
dung dịch sẽ có phản ứng : 


H! + CHạCOO  = CH;COOH 


Ta có : |CHzCOO] = 0,1 - 0,01 = 0,09 
(CHạCOOH] ` = 0,1 + 0,01 = 0,11 
pH = 4,75 - HC = 4,66. 
0,09 


£ 
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Như vậy khi thêm 102 mol HƠI vào hệ dung dịch trên thì 
pH của dung dịch chỉ thay đổi từ 4,75 xuống 4,66 tức là 0,09 
đơn vị pH, có thể coi sự thay đổi đó gần như không đáng kể. 
Trong khi đó nếu thêm 102 mol HCI vào 1 lít nước (có pH = 
7) thì sẽ được dung dịch có pH = 2 ; tức là pH của dung dịch 
thay đổi từ 7 xuống còn 2 tức là 5ð đơn vị pH. 

b) Khi thêm 0,01 moi NaOH vào 1 lít dung dịch trên, trong 
dung dịch sẽ có phản ứng : 


CHạCOOH + OH = CH;COO + HO 
nên ta có : [CHaCOOH] = 01-001 = 009 
[CH:COO] = 0,1 + 0,01 = 0,11 
,09 
pH = 4,75 - lg 01 = 4,83. 


Giá trị pH của dung dịch chỉ tăng : 4,83 - 4,75 = 0,08 đơn 
vị pH, trong khi đó nếu thêm 0,01 mol NaOH vào 1 lít nước 
thì pH của dung dịch tăng từ 7 lên 12 tức là 5 đơn vị pH. 


2.3.4. pH của dung dịch đu axit và dụng dịch muối của chúng 
Đa axit là axit khi hòa tan vào nước sẽ lần lượt phân li 
theo nhiều nấc, mỗi nấc cho l proton và có hằng số axit riêng. 
Hằng số axit của nấc sau thường nhỏ hơn hằng số axit nấc trước. 
Thí dụ, axit photphoric (HạPO¿) trong nước Bộ hé) li. lần lượt 
từng nấc như sau : 
[H”][H;PO;] 


_>1T† _- —_ ˆ. : 3 
HạPO, =H' + HạPO,¿ K, = Ho F 7,6.10 
HạPO, =H' + HPO,`“ K ĐỂ LUOI l 6,2.105 

=ẶH + = ————— = 62. 

2.4 4 2 [HạPO; ] 
[HT][PO¿] 
HPO,# =H' + POjŸ Ky = ———_— = 42101 


[HPOZ ] 


bi 


Nói chung proton tách ra khỏi phân tử axit ở nấc trước dễ 
hơn nấc sau, vì số proton tách ra càng tăng thì phân tử mất 
proton càng âm, nên giữ proton càng chặt. VÌ vậy hằng số axit 
của nấc sau bao giờ cũng nhỏ hơn nấc trước. 


Đối với các oxi axit có các nhóớm OH đính vào cùng một 
nguyên tử thÌ hằng số axit nấc sau thường chỉ bằng khoảng 10” 
hằng số axit của nấc trước. 

H-O 
kị 76.1077 


H-O-P¬>0cœ _ = 


k2 
= 1/2310?) và —- = 15.10 
k; 6,2.1078 kạ 


H-O 
H;SO; 
H-O 
na. L7 10T 2,74.105 
k; 62.10 
H-O 


Đối với axit cố 2 proton trong phân tử đều đính trực tiếp 
vào cùng một nguyên tử thì hàng số phân li của nấc hai còn có 
thể nhỏ hơn hằng số phân li của nấc thứ: nhất' trên '10Ẽ lần. 


Thí dụ : 
Hạ8 
` 
kị 1077 
4 «: 3ð 
Š có Tag 1013 0 
H 
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Axit selenhidric H;Se 
H 


n 


Trong phân tử HO, proton thứ 2 thực tế không bị tách ra 


: kị 
khỏi oxi nên tỉ số K có thể coi là lớn vô cùng. 
2 


Đối với các đa axit hữu cơ có mạch cacbon giữa các nhóm 
cacboxyl (-COOH) càng dài thì các hằng số axit càng gần nhau. 
Thí dụ : 
Axit sucinic 
H-O -§ -CH, -CH; -§ -OH ơ kị = 1/610” và kạ = 2,310 


axit xitric 


QH 
HO ~C -CH; -Ê -CH; ~C ~OH có kị = 7410! ; k, = 18101 


0 COOH O và kạ = 4.107 


Đối với những axit có hằng số axit các nấc khác nhau nhiều 
(>10 lần) thì việc tính pH của dung dịch các axit đó tương đối 
đơn giản, nhưng đối với những axit có hằng số phân li gần nhau 
việc tính toán rất phức tạp. 

Trong giáo trình này ta chỉ xét đối với những axit có hằng 
số phân li giữa các nấc khác nhau > 10! lần và hằng số K, 
không nhỏ hơn 10”. 


Thí dụ : Tính pH của dung dịch HạPO, 0,05M. 


VÌ HạPO, có K, lớn hơn K;¿ rất nhiều nên thực tế có thể 
coi nấc phân li thứ 2 so với nấc phân li thứ nhất không đáng 
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kể vì vậy có thể coi trong.dung dịch chỉ cơ cân bằng phân lỉ 
của nấc thứ nhất. 
HạPO, = H + H;PO,2 
[H”}Ì[H;POZT] 
GiÊn [H;PO,] 
và theo phản ứng [H”] = [H;ạPO,“] và [H;PO,] = 0,05 - [H] 
[H7 
k 0,05 — [H”] 
Giải phương trình bậc 2 này ta sẽ: tìm được pH = 1,82. 


Vậy : Kị = 7,610 = 


Dung dịch muối của da dxit : 

g) Muối trung tính của da axit (ví dụ Na:PO, , K;CO+, Na¿5 
v.v.). Các muối này là các đa bazơ, khi hòa tan vào nước, các 
anion gốc axit (PO, , CO-7, S” ..) lần lượt nhận các proton của 
nước. Thí dụ xét dung dịch muối NazPOi. 

Na:PO, —> 3Na! + PO,¿* 


(axit có K, = 0) 











4 2- = Hạo -1,64 
_POjỞ + HO =HPOj + OH ; Rụ = -T 01 
3 Ề 
“~ ° Thịo -5⁄79 
TÁC Kẹ, 
- -1188 
3 


Ta thấy Kụ, >> by, >> Ñ&ụ, nên có thể coi khả năng nhận 


proton của nấc 2 và nấc ở không đáng kể so với nấc 1. Do: đó có 
thể xem pH của dung dịch này như pH của dung dịch đơn bazơ 
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cố nồng độ Ối, = ÔNa‡PO¿ và có hằng số bazơ bằng uy 
Thí dụ : Tính pH của dung dịch Na:PO, 0,1M 
NaạPO,  —>3Na' + POjỶ 
PO¿” + HO =HPO,” + OH 





[OH”][HPOZ ] 


Š [POỷ ] 
Ta có — [OH] = [HPO,?] và [PO¿Ÿ] = 0,1 - [OH] 
- [OH 1 
Vậy : ÔN, 20)! Xe là có ca ri 
Xà JDNNG 01 — [OHT] 


Giải phương trình bậc 2 này ta sẽ tìm được [OH] = 4,61.107 

do đó : 
[H'] = 101! —› pH = 11,62. 

b) Tính nồng độ cân bằng của cóc ion 0à phôn tử trong 
dung dịch da dxtử 

Để cho đơn giản và tổng quát, giả sử đa axit là H;A, dung - 
dịch có nồng độ Ca và hàng số axit từng nấc là K¡ và K¿. 

__ Trong dung dịch có các cân bằng sau : 


`... 4 _ [H1 HAI 
HạA NHƯ + HA | K;= [H;A] (a) 
 ÊC VI [H”](A?"] 
HA =H' + A? K›¿ = ———=— b 
D TƯ œ) 
HạO = H + OH: Kmuo = [H]IOH] (c) 
Phương trình bảo toàn nồng độ : 
[H;ạA] + [HA] + [A”1 = ÓŒ¿ (d) 
Từ (a) và (b) : 
[H”]? [A?"] [H”1“tA? ] 
bung màu. cá c-- _ 
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[HT]{A?] 
R; 
Thay [HạA] và [HA] tính được vào (d) ta có : 
[H*Jf{A7] Ặ [H”*]{A2T] 


Từ (b) rút ra [HA] = (g) 





21 = 
K,Ñ; Nội” CO2 Ềg 
Vậy 
Q, K,ạC 
DÁT Sex. ` .=U 
IH'Ẻ,, HỦ1,. (HT+KIH]+KỤ, 
K.; RE; 


Thay giá trị (h) vào (g) ta được : 
[H”]K,C, 

[H”] + K,[H”]+ K,K; 

Thay giá trị (h) vào (e) ta được 
[H”]ˆC, 

[H”! + K,[H”] + K,K¿ 

Như vậy tính được pH của dung dịch đa axit ta có thể tính 


được nồng độ cân bằng của các ion và phân tử trong dung dịch 
bằng các biểu thức trên. 


(HA] = () 


[HạA] = (k) 


Từ biểu thức trên, lập luận tương tự ta cũng có thể tính 
được pH và nồng độ của các ion và phân tử trong dung dịch 
HạPOx có nồng độ C, và các hằng số axit là Kị, K¿, Kạ. X 


[HPO¿j] = ———————— 
““ IH†+ KIH!J? + KJK¿[H”] + K,K¿R¿ 
- K,C,[H”} 
[H;ạPO;] = 


[HT] + K,[H”] + K,K;[H”] + K,K;K¿ 
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K,K,C,[H"] 


[HPOA,?] = ———————— 
, [H*† + K,J[H*}2 + K,K;[H*] + K,K¿K; 
[PO,?] = . 


[HT] + K,[H”] + K,K;[H”] + K,K;K¿ 
©)ọ Dung dịch muốt axit 
Giả sử cố dung dịch nước của muối axit NaHA có nồng độ 
C. NaHA là muối của axit H;A (có hằng số axit là Kị; và K;) 
Trong dung dịch có các cân bằng sau : 
NaHA > Na'* + HA: 
HA = H + AT K¿ 
HA + H  œ HẠA Kì 
HO = H' + OH“ Ku.o 
Phương trỉnh bảo toàn nồng độ : 
[HạA] + [HA] + [A?7] = C 
Phương trình bảo toàn diện tích : 
[Na] + [H*'] = [HA] + [OH] + 2[A?] 
C 
Cộng 2 phương trình trên và giản ước ta được : 
[H'] + [HạọA] = [OH] + [A2] 
Thường [H”] không đáng kể so với [HạA] và (OH] không 
đáng kể so với [A7], nên ta còn : 
(H;ạA] = (A?] (a) 
+ 
Ta có [H;A] = S= TH U 
(H }ˆ+K/,IH ]+ K,K; 
CK;K; 


và : (A71 = ———— 
[H1 + K,[H”] + K;K; 
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Thay các giá trị này nào (a) ta có : C[H'] = CRK¡Ñ; 
1 : 
Suy ra : [H2 = K,H;ạ ; pH = s (pKị + pK¿). (2.16) 


Công thức (2.16) cho thấy pH của dung dịch muối axit không 
phụ thuộc vào nồng độ của nó, mà chỉ phụ thuộc vào các giá trị 
hằng số phân lí axit. 

Thí dụ : Tính pH của dung dịch NaH;PO,, Na;HPO,, 
NaHCO¿. : 


- pH của dung dịch NaH;PO;ạ : 


1 
pH = (pK, + pK;) = 5 (2,12 + 7,21 = 4,67 


2| — 


- pH của dung dịch Na;HPO¿ : 
1 1 
pH = 5 (pK;ạ + pK;) = 5 (721 + 12,36) = 9,79 
- pH của dung dịch NaHCO; : 


1 lị 
pH = sœK\ + pRạ) = 3 (6,32 + 10,35) = 8,34. 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 
2.1. Dung địch nước của các chất sauz.C;HEN;-NH,NO.. 
Ca(OH), Na,CO, NaCl Na¿§. Na;PO,. KNO;, FeCl, 
CH„COONa. AICI,, HNO,. SO; + H,O có tính axit hay bazơ? 
Giải thích. 
2.9. Tính [H”]. [OH ]. pH của các dung dịch sau: 
a) 5m] HCI 9.10 ÌM + ãm] NaOH ã.10 ”M. 
b) CH,„COOH 2.10 ÝM (pK, # 4,75). 


HH 


e) ðãm] CH„COOH 2.10  M + ãm] NaOH 3.10 NI. 
đ) HCI 0.01M + HCOOH 10 “M (pRiicoop= 3.75). 
e) NH,Cl IM + CH,COOH 10 ÝM. 
øg) NH, 10 'M (pR,= 4.7ð). 
h) NH, 0,1M + NH,CI 0,08M. 
1) NH,, 0,1M + NH,Cl 0.08M + HCI 0.001M. 
k) NH, 0.1M + NH,CI 0,08M + NaOH 0.001M. 
) NaOH 0.001M + NH. 1M. 
2.3. Tính [H”]. [OH ]. pH của các dung dịch sau: 
a) H,S 0,1M (pK; = 6.99: pK, = 13,60). 
b) H,PO, 01M + NaOH 0,1M (H;PO, có pK, = 3.1ã: 
pK¿ = 7.21: pK; = 12). 
c) CO, 0.01M + NaOH 0.02M (H,CO; có Kị = 5.10”; 
R= 80): _ 
2.4. Tính pH của các dung dịch CH,COOH (pK, = 4.75) có 
các nông độ sau: 
a) 10 'M; b) 10  M; e) 10 ”M. 
2.5. Tính pH của các dung dịch NH, (pK, = 4.75) có các 
nồng độ sau: 
a) 10 ÌM: b) 10 “M; e) 10 ”M. 
2.6. Dung dịch axit axêtic có pH = 3.ð. Tính nồng độ ban 
đầu của axit axêtic, cho biết CH„COOH có pK, = 4.75. 
2.7. Tính pH cua các dung dịch đệm sau: 


a) CH„COOH 0.10M + CH„COONa 0.10M 


b) CH.COOH 0.011 + C11 ,COONa 0.05M 
e) CH„COOH 0.05M + CH„COONa 0.01M. 
2.8. Tính pH của các dung dịch sau: 
a) CH„COOH 3.5.10 ”M + CH„COONa 7,5.10 M 
b) Dung dịch a) sau khi thêm 10 “mol HCI vào 1 Ht dung 
dịch đó. 
c) Dung dịch a) sau khi thêm 10 “mol NaOH vào 1 lít dung 
dịch đó. 
2.9. Tính pH của các dung dịch đệm sau: 
a) NH,, 0,1M + NH,CI 0,1M 
b) NH, 10 ”M + NH,CI 2.10 ”M 
-e) NH, 9.10 ”M + NH,CI 10 ÝM. 
2.10. Tính [H”], [OH ]. pH của dung dịch HCI 10 3M. 
2.11. Tính [H”], [OH ]. pH của dung dịch NaOH 0,1M. 
2.12. Tính độ điện lñ của dung dịch axit HA 10M 
(pKuav= 3.75). 


2.13. Tính độ điện lú của dung dịch NH, 0,1M 


(pK 9.2). 


a NHÿ „ 
92.14. Tính [H”], [OH ]. pH và nồng độ của ion SỐ trong. 
dung dịch bão hòa H,5 (có CH,s =0.1M). Biết H,S có 
pRạ, = 7,09: pRạ, = 13.9. 

2.15. Tính pH của dung dịch NaHCO; 1M (H;CO; có 
pK;¡ = 6.25: pE› = 10.33). 
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Chương TH 


PHAN ỨNG TẠO PHÚC 


Thông thường các phức chất được tạo thành từ các ion kim 
loại kết hợp với các ion hoặc phân tử khác. Chúng có khả năng 
tồn tại trong dung dịch, đồng thời có khả năng phân li thành 
các cấu tử tạo thành phức. 

Thí dụ : ion phức [Ag(NH;);}” được tạo thành bởi cation Ag” 
và các phân tử NHạ. Trong dung dịch cố cân bằng phân li như 
sau : 

Ag(NHa);* = Ag'+ 2NHạ 

Cần phân biệt những hợp chất có thành phần phức tạp với 
phức chất. Chẳng hạn. 

- Các chất như FeSO,(NH¿);SO, . 6(H;O) ; KAI(SO/¿); 
12H;O... có thành phần phức tạp, nhưng không phải là phức 
chất vì trong dung dịch nước chúng không tồn tại mà phân li 
hoàn toàn. 

FeSO,(NH,);SO,.6H;O —> Fe” + 2NH¿' + 2SO,” + 6H,O 

KAI(SO,);12HạO —> KỲ + AI” + 2§O/¿” + 12H;O 
những hợp chất này gọi là muối kép. 

- Những ion SO,?, CrạO;?, NO;, PO,”, ClO,, MnO¿~... có 
thành phần phức tạp, song trong dung dịch chúng lại không phân 
l được nên chúng được coi là những ion đơn giản chứ không 
phải là những ion phức. 


Về thành phần cấu tạo, một phân tử phức chất gồm 2 phần : 
Cầu nội và cầu ngoại. Cấu nội là ion phức, gồm có ion trung 
tâm và phối tử, số phối tử có trong cầu nội gọi là số phối trí 
của phức chất. 
Thí dụ : 
Cầu nội Cầu ngoại 
[Ag(NH.);]+ CÌ- 


ion trung tâm phối tử số phối trí 


3.1. Hằng số bền và hằng số không bền của phức chất 
Trong dung dịch, phức chất có cân bằng thuận nghịch : phấn 
lH và tạo thành phức chất. 
phân li 
KD HÀ } nỤ, 
tạo thành 


Hằng số cân bằng đối với quá trình phân li phức thỉ gọi là 
hằng số không bền (K) của phức ; trong cân bằng trên thì, 
[M]" [LI” 
R.`= ' TT. đi 
MU) (3.1) 
Hằng số cân bằng đối với quá trình tạo thành phức chất thì 
gọi là hằng số bền () của phức, trong cân bằng trên thì 
| [MaL„i 


B= IMPtinm MP Lm (3.2) 


So sánh (3.1) và (3.2) ta thấy hằng số bền () là nghịch. đảo 
của hằng số không bền (K) và ngược lại : 
1 : 
“1% (3.3) 


Thí dụ, trong cân bằng sau : 
[Cd(NH2),”] = Cd” + 4NH; 


[Cd(NH;)2`] [Cdˆ”][ NH¿Jf 
== ¬=..... còn K = ÿEnndgevrervnoi = 2,5.107 
[Cd“”][ NH:] [Cd(NH;)¿ ] 
[Cu(NH;)¿”*] = Cu?! + 4NH¿ 
[Cu(NH,)2”] [Cu?”][NH;lÝ 
8 = FE2MWC.EETEENGREDREE. còn K= E=mreresnarnra = 4,6.1014 
[Cu?”][NH;] [Cu(NH;)2 `] 


Hằng số không bền càng nhỏ thì hằng số bền càng lớn tức là 
phức càng bền hay phức phân li càng ít. Trong hai phức trên thi 
phức [Cu(NHạ)„]` bền hơn phức [Cd(NHạ)„]””. 


Cũng giống như các đa axit, đa bazơ, đối với phức có nhiều 


phối tử thì quá trình hình thành tRy phân li của phức cũng xảy 
ra từng nấc. 


Thí dụ, phức [Zn(NHạ),]Ÿ” xảy ra 4 cân bằng sau : 
Zn?” + NH¿ = [Zn(NH;¿?”] 


2+ 
.- Ễ na tà IẾP | = 10218 
_ JZn”][NHạ] 


[Zn(NH;)*] + NHy = [Zn(NH¿;”] 


PHÔ Đổ 1 = 10125 
“ [Zn(NH;)?*][NH¡] 





[Zn(NH;);”] + NH¿ = [Zn(NHạ;”] 


- Ƒn(NH:)?”] 
[Zn(NH;)Z*] [NH;] 


[Zzn(NH;)z”] + NH¿ =[Zn(NH¿¿"] 
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[Zn(NH;)4 `] 


ña lc s: 1,96 
[Zn(NH;) ‡*] [NH¡] 


Để tiện cho việc tính toán, thường còn dùng hằng số bền 
tổng cộng của nhiều cân bằng trên. Thí dụ, cộng hai cân bằng 
đầu trong 4 cân bằng trên ta được cân bằng : 

Zn”. + 2NH; = Zn(NH;);“* 
Hằng số cân bằng bền sẽ là : 
[Zn(NH;)2”] 


—= ca yên = 10343 
[Zn 2+] [NHJ? 8W; 


Ổt2 “ 


Tương tự ta có : 
2+ 
[Zn(NH;)£ ] Ù <Ÿ 1 


Bìa = l9 = In] INHỊE = 


3.2. Tính nồng độ cân bằng của các cấu tử trong các 
dung dịch phức chất 
Để tính nồng độ cân bằng của các cấu tử trong dung dịch 
phức chất ta dựa vào các giá trị hàng số bền (hoặc không bền) 
của phức và nồng độ ban đầu của ion trung tâm và phối tử. 
Ta xét mấy thí dụ sau : 


Thí dụ I : Tính nồng độ cân bằng. của các cấu tử trong 
dung dịch phức [Ag(CN);] có nồng độ: 01 mol. Cho biết ` “hằng 
số bền tổng cộng của phức là 101, 


Trong dung dịch có cân bằng tổng cộng sau : 
Ag(CN);= Ag' + 2CN” 

Nồng độ ban đầu (C) : 0,1 = _ 

Nồng độ cân bằng ([ ]): 0,l1+x X 2x 


Ta có : =# “ ——.=—.== 
Bìa IAgll[CNJˆ  x(@x# 
Để giải bài toán được đơn giản, ta thấy phức có hàng số 
bền lớn nên phân li rất ít vì vậy có thể giả thiết số ion phân 
li không đáng kể tức là 0,1 >> x do đố 0,1 - x ~= 0/1. 


0/1 

Vậy ta có : —— .= 102 
x(2x) 
4x” = 1022 


Giải ra ta được 


3 -22 
\ 10 
x = [Ag'] = TT“ 3.108 


Rõ ràng giả thiết của ta hoàn toàn đúng, kết quả tính toán 


trên chấp nhận được, vậy : 
[Ag!] = 3.10 mol ; [CN] = 6.10 mol/l 


[Ag(CNY;] = 0,1 - 3.10 = 0,1 mol/l 
Thí dụ 2. Tính nồng độ ban đầu của dinatri hidrophotphat 


(Na¿HPOa) trong dung dịch có ion Fe?” để giảm nồng độ ion 
Fe?” trong dung dịch từ 0,1 mol/l xuống còn 10” mol. Cho 


Ñreipo‡ = 44.1078 
Khi thêm Na;HPO, vào dung dịch Fe?” thì sẽ có phản ứng 





tạo phức sau : 
Fe + HPO¿Ỷ == FeHPO¿! 


C: 0J1 X 

II: 105 x-+0,1-109) 0,1- 10 

Trong đó x là nồng độ ban đầu của Na;HPO¿ phải tìm. 

Ta có : 

>JLEE TRTEG].. 10:5[xeStl0 =1: ÿl, ơn dụ 
[FeHPOI 1071~ 1075 c... 


Vì : 101 >> 10 nên 10! - 105 = 101 


1075(x — 10—}) 
) Êb 
Giải phương trình này ta tính được : 
=5 
X = ÔNa2HPO¡ = 0j1 + 4,4.10 = 0,1M 


Ta có : 4/4/1019 = 


Thí dụ 3. Tính nồng độ cân bằng của ion Cu và Cd” 
trong dung dịch hỗn hợp gồm K;[Cu(CN)„] 0,05M và K;[Cd(CN)] 
006M và KCN 0,1M, cho Kcucwj— = ð10”Ï; Kecg(cni” 


1,4.10. 


Gọi nổng độ cân bằng của các ion CuÌ và Cd”“ trong dung 
dịch lần lượt là x và y. 


Trong dung dịch có các cân bằng sau : 
KCN —> K! + CN 
CuCN)j = Cu” + 4CN” 





C : 0,05 - 0,1 
: 0,05 - x x (0,1 + 4x + 4y) 
Cd(CN)„j” = Cả” + 4CN” 
C : 0,05 - 0,1 
f1 : 0,05 - y y (0,1 + 4x + 4y) 
Ta có: 
Re veyệ— = [Cu "][CN lÝ  x(01+4x+4y)' - . 
(CN [ Cu(CN)j ] 0,05 = x Ề ` 
[Cd””]LCN TẾ y(0,1 + 4x + 4y)! - 
? =—————— —> “ng — =lAl0U 
XcueeNj [ Cd(CN)2”] 0,05 — y 


Vì các phức Cu(CN)¿Ÿ” và Cd(CN)„” khá bền nên ta có thể 
giả thiết chúng phân li không đáng kể tức là 0,05 >> x và 0,05 
>> y và ta cũng có 0,1 >> 4x + 4y, nên ta đơn giản được 
như sau : 


œt 
t9 








0,1)! )I Du 
`. —> ——_= 5.1078 





-28 
0,05 L5X 5.102 
x= 925. 10? 
: y(0,1)° — cHữC -! 2Ú, Vy 2, sồ 
và 005 7 1,4.10ˆ' >102 = 1,410 
y=7. 10 


kết quả tính toán được cho thấy giả thiết của ta hoàn toàn 
đúng vậy : 
[Cu] = x = 2,ð.. 10” mol] 
[Cd”] = y = 7. 10 mol1 
Các bài toán nêu ra ở các thí dụ trên được giải một cách 
tương đối đơn giản, nhưng trong thực tế các bài toán về phức 
chất thường phức tạp hơn nhiều nếu kể đến tất cả những quá 
trình phụ xảy ra trong dung dịch như sự phân li từng nấc của 
phức, phản ứng thủy phân và các phản ứng phụ khác... 


3.3. Các yếu tố ảnh hưởng tới sự phân li (độ bền) của 
phức chất 

Nói chung tất cả những yếu tố nào trong dung dịch làm 
thay đổi nồng độ của ion trung tâm và phối tử (như pH của 
dung dịch, sự có mặt của các chất tạo phức phụ v.v.) đều có 
ảnh hưởng tới độ bền của phức. 

Để phản ánh được ảnh hưởng của các yếu tố phụ tới cân 
bằng tạo phức, người ta sử dụng hằng số bền biểu kiến (hằng 
số bền điều kiện) của phức. Ta lấy thí dụ sau : 

Tính nồng độ cân bằng ở pH = I1 của các cấu tử trong 
dung dịch chứa Mg? 102 moll và EDTA 2.102 mol\. 

Cho biết : Øụ„y2— = 10” ; Øwyon? = 10” và HụY có pKị 
= 2,0; pK;ạ = 2,67 ; pR; = 6,27 và pK„ = 10,95. 


Cân bằng tạo phức : Mg”' + Y# = MgY?7 


Ngoài phản ứng tạo phức, trong dung dịch còn xảy ra 


phản ứng phụ sau : 
* Phản ứng giữa ion MgP” với ion OH- 
Mg” + OH" =MgOH* 
*° Phản ứng giữa ion YẾ với ion HỶ 
Yh“+ H' = HY` 
HYỶ + H'= HạY?” 
HạY? + H' = HạY 
HạY + H'= H,ụY 
* Phản ứng phân li của HO => H' + OH 


các 


(a) 


@®) 
(c) 
(d) 
(e) 


Trong điều kiện này ion Mg? do phức MgY?7 phân li ra một 
phần tạo thành ion MgOH” và 1 phần nằm ở dạng Mẹ”. Nếu 


ta gọi ion Mg”” do phức phân li ra là [Mg”} thì : 
[Mg”] = [Mg”] + [MgOH'] 


Tương tự như vậy Y do phức phân li ra là (YT} một phần 
nằm ở dạng Y“ còn l phẩn nằm trong các ion và phân tử sau HYỶ” 


HạY”, HạY và HuY nên : 
[Yf] = IYf] + I[HYỶ] + [H;Y?] + [HạY] + [H„Y] 


Khi đó hằng số bền điều kiện của phức MgY” sẽ là : 


[MgY7 ]1... 


CMS” T Net ST 

* Tính [Mg”] 

Dựa vào cân bằng (a) ta có : 

—_ [MgOH”] 

_ IMg?*][OH”] 

và [MgOH'] = Øwyoa? . [Mg”][OH] 


ỔMgoHT 


= II 


Trong dung dịch pH 
10714 
=> 10” 





= ¬anH 


— [H'] = 10! -› [OH] 


[Mg”]' = [Mg”] + [MgOH'] 
= IMg”] + Øwyont [Mg”]107 
[Mg”*] x (1 + Øwgont - 103 





= [Mg”] Z Mg 
Thay số MgoHT = 1025 vào tính được Z Mỹ = 1,38. 


[Mg”]' = 1,38[Mg”] 


° Tính [YTT 
Dựa vào cân bằng Œ) : 
+ 4— 1 
K,= TC ¬ IV" = ZER lE LÍ: Bi 
HHY 3 4 
Từ cân bằng (C) : 
+ 3— 1 
. ¬ — [HạY?] = net [HY?][H'] 
(H;Y ] 3 
1 4 +12 
DI :72072X HH ] 
K;É : 


Từ cân bằng (d) : 
 '1iH“ ] tr LeỔ, 
kề [HạY ] Xá _1s 
“ cv t8? 
— KK;K, 


[H;Y”1IH*] 





Từ cân bằng (e) : 


(H”][HạY”] : ï ý 
NGHI G0 2a. 


". 1 4^rtr+14 
“ KKKK, I1 


[Y*? = [Y1 + [HY?] + [H;Y?] + [HạY] + [H¿Y 


1 
= [YfT] + ` [Y'1H'] + K, [Yf1H! + 
4 





1 
4 +13 4 ++4 
KgKzK, [Y NHT + K;K;HạR; fY HH T. 


Biến đổi đi ta được 
[H] [TH , IHỶ : [H1 


*ỹ = +——+ ==—— 
BPNƑ TA lộ K, KsạK, KạRKaR, RE.) 











¬ 
Z Yy 
Thay các giá trị [H'] = 10! và các giá trị Kị, Kạ, K¿, Kụ, 
vào ta tính được œ `? = 1,89. 


[YfT = 1,89 [Y'] 


[MgY7 ] [ MgY7 ] Ũ ŸMg -#v 
L2 2— — ——————— = ———————- = 8 -‹ZM„:Z 
MgY [Mgˆ*† fYTT [Mg?”] [Y?] MgY"”Mg””Y 
1 
LÊ S 8,7 :— -—-40828-- 
BỊ GE E2” sộ 1,38. 1,89 AU 


Phương trình bảo toàn nồng độ đối với Mg” 
[Mg?”*]' + [MgY?] = 10? -> [MgY?] = 10? - [Mg”} 
Phương trình bảo toàn nồng độ đối với Yf” 
IYfƑ + [MgÝ?] = 2.102 ¬> [YT? = 10? + [Mg'}- 
[MgY? ] 1072 ~ [Mgˆ*† 


ổ = ———m——— >= —————- = 10828 
[Mgˆ† [YTT [Mgˆ † 107? + [Mg?”} 


Giả sử 102 >> [Mg”]' thì : 10828 — 


suy ra [Mg”]' = 10828 


Giả thiết của ta hoàn toàn đúng. 





vậy : [Mg”]' = 10823 = 1,38 [Mg”] 
ẫ 108.28 Ệ 
[Mg”] = Lãp = 10 molJ 


[MgY?] = 102 mol/l 
[Yf]? = 102 + [Mg”] > 102 
[Yf]? = 1,89 [Y1 


4 105 -3 
[Y”] = 189 = 5,2.10 n 2l 


3.4. Ứng dụng của phức chất trong hóa phân tích 


Phức chất được ứng dụng rộng rãi trong phân tích định tính 
cũng như định lượng. 

- Trong phân tích thường dựa vào những tính chất và những 
phản ứng đặc trưng để nhận biết và định lượng nhiều chất. 
Nhiều ion chỉ ở dạng phức mới có những tính chất hoặc phản 
ứng đặc trưng. 

Thí dụ, ion Cu?” tạo phức với NH; thành ion phức 
Cu(NH¿)„?! màu xanh ; ion Fe* phản ứng với ion thioxianat 
SCN' trong môi trường axit tạo thành phức Fe(SCN)”, Fe(SCN);Ì, 
Fe(SCN)a màu đỏ máu ; ion Ni” tạo phức với dimetylglioxim khi 
có mặt chất oxi hóa thành phức màu hồng .., vậy có thể dùng 
NHạ, SCN, dimetylglioxim... để nhận ra và định lượng các ion 
Cu”, Fe”, NỈ! trong phân tích định tính và trong phân tích 
định lượng bằng phương pháp trắc quang. 


Đôi khi cũng có thể nhận ra một ion bằng phản ứng phân 
hủy một phức có màu. Chẳng hạn để nhận biết hay định lượng 
ion F người ta dùng phản ứng phân hủy phức có màu đỏ 
Fe(SCN); 

Fe(SCN) + 6F” = FeF,Ï + 3SCN 
màt đỏ không màu 
uoặc cố thể dùng phản ứng : 
Cu(NH)¿”' + 4CN = Cu(CN)¿” + 4NH; 
màu xanh không màu 
để nhận *a nay định lượng ion CN bằng phương pháp trắc 
quang. 

Nhiều phức chất được dùng làm thuốc thử để nhận biết một 
số ion chẳng hạn phức K„[Fe(CN),] được dùng làm thuốc thử để 
nhận ra ion Fe°” và ion Cu” do phản ứng : 

4Fe”' + 3[Fe(CMN)„]f œ Fea[Fe(CN);la‡ 
màu xanh 

2Cu”' + [Fe(CN),]J# = Cu;[Fe(CN),]{ 
màu đỏ nâu 

Phản ứng tạo phức cũng được dùng để che các ion gây cản 
trở cho phản ứng phân tích. Thí dụ, để nhận biết ion Co?” bằng 
SƠN” nếu có mặt Fe”' thì sẽ bị cản trở bởi vì SƠN tạo với Fe” 
thành phức màu đỏ máu át hẳn màu xanh của phức Co” với 
SCN, khi đó ta dùng FF để che Fe” trước kh thêm SƠN”, như 
vậy Fe?” tạo phức với F' tạo thành phức bền không màu FeF¿ 7. 
Tìm Cd?' bằng H;§ khi có mặt Cu” ta phải dùng CN" để che 
Cu””. 

Phản ứng tạo phức được sử dụng rất nhiều trong định lượng. 

Điều này sẽ xét kỹ trong phần định lượng và các phương 
pháp phân tích công cụ như trắc quang, điện hóa, sắc ký... trình 
bày ở phần II và III của giáo trình. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


3.1. Viết các cân bằng xảy ra trong dung dịch khi hoà tan 
K,[Fe(CN,)] trong nước. 

3.2. Viết các cân bằng tạo phức khi thêm đân dung dịch 
NH, vào dung dịch: 

a) AgNO,: cho biết Ag' tạo phức với NH; có số phối trí 
là 9. 

b) Ni(ClO,),„; cho biết Ni” tạo phức với NH, có số phối 
trí cực đại là 6. 

3.3. Viết biểu thức các hằng số không bền từng nấc và tổng 
cộng của phức giữa Bi” và I, biết rằng BÍ” tạo phức với [ có 
số phối trí cực đại là 4. 

3.4. lon Fe” tạo phức với ion CN có số phối trí cực đại là 6. 
Hãy viết các cân bằng tạo phức khi thêm dần dung địch KCN 
vào dung dịch Fe”. Viết các biểu thức biểu diễn hằng số bền 
từng nấc và tổng cộng của các phức đó. 

3.5. Hằng số bền tông cộng của phức tạo bởi ion Hg” với 
Bế lần lượt là Bị ¡ = 10*”” Bị „ = 10)”, Dị = 107”'' và Bị ,= 
10”!°. Tính hằng số bền và hằng số không bền từng nấc của các 
phức đó. 

3.6. Hằng số bền từng nấc của phức tạo bởi các ion Ag” và 
1 “lân lượt là B210 :0=10791pso" vkp,216 "5 
Hãy tính các hằng số bền tổng cộng của các phức đó. 

3.7. Trộn 1ml dung dịch Fe(ClO,), + HCÌO, với 1ml dung 
dịch KSCN thì thấy dung dịch có mầu đỏ xuất hiện. Hãy giải 


39 


thích hiện tượng. Biết nông độ ban đầu của các chất trong hôn 


Ý# u tô +. =10 3M: —1M- _ / 
hợp sau khi trộn: Cu 3+ #10 `M: CN =1M; CS GN- = 0,1M. 


Mầu đỏ xuất hiện khi nồng độ phức thioxiano sắt (TII vượt quá 
7.10 ”M. 

3.8. lon Ni” tạo phức với etylendiamin (NH,-CH,-CH,-NH;. 
viết tắt En.) theo các sơ đỗ sau: 


N” + En => NiEn)” lgB, = 7,B2 
Ni +9En => NiŒn),” lgB „ = 13,84 
N°+3En sœ NiŒn),” lgB ạ = 18,33 


a) Tính hằng số phân li từng nấc của phức chất. 
-b) Trộn 1mol En với 10 #mol Ni” và pha loãng thành 1 lít 
bằng bazø loăng. Tính nồng độ của các phức chất trong dung 
địch (khi tính bỏ qua các quá trình phụ). 


e) Giả sử ở đây chỉ tạo thành một phức duy nhất (Ni(ŒEn),*° 
và pH =9. Hãy tính hằng số bền điều kiện của phức (NiŒn),„ˆ”. 


Cho biết: N”” + H,O = NiOH +H” IgB=-8,94 
En + H” >HEn” IgK. =10,09 


HEnÌ+ HÀ > H,ạEn” IgK~1 = 7,00 
_ 


3.9. Tính nông độ cân bằng của các lon và phân tử trong: 
dung dịch AgNO, 10 ”M và NH; 10 ÌM. Phức của Ag” với NH, 
có các hằng số bền là Bị = 10”””; B„ = 10”. 

3.10. Tính hằng số bền điểu kiện của phức MgY? 
(P Mgyz- ) trong dung dịch có các pH sau: 


a)4.0: b) 8.0; c) 10,0. 


ó0 


Cho biết : 
+ mg Ki Tây . s. rử % ¬ : _ - 
logarit hãng số bến của phức MgY“” là lg PNgy2- =8.9; 


xá Kế SA Ze ]N T1ạ ~ *⁄) 5hQ. 
logarit hăng số bền của phức MgOH là lg Pmgon' 2.98; 


HẠY có pK = 2: pK; = 2,67; pK; = 6,16: pK; = 10.26. 

3.11. Tính hằng số điều kiện của phức FeY (P gey-) trong 
dung dịch có pH =1 và pH = 3. Tại các pH đó Fe”” thực tế chỉ ở 
dạng Fe”. Phức FeY có Ppev- =101, HạY có pKẾy. pK›. pE¿, 
pR;¡ như bài 3.10. 

3.12. Tính hằng số bền điều kiện của phức NICN),ˆ 

Ni”+4CN © N(CN),” IgBị,=29,0 
trong điều kiện pH của dung dịch được thiết lập bằng hệ đệm 
NHạ + NH,CI với pH = 9 và [NH;] = 1M. Phức của NỈ” với NH, 
có lgBị = 2.72; lgB; ; = 4.89; lgP\ ; = 6,55; lgB¡ ¡ = 7,67; lgB: ; = 
8.34 và lgBị ¿ = 8,đ1. 
Tính nồng độ cân bằng của các lon trong dung dịch nếu 


—TD3M và s 
C =10 ”M và Cew- =0,1M. 


Ni“ 

3.18. Cần thêm NH,, vào dung dịch AgNO,, 10 ˆM đến nông 

- độ cân bằng nào để nồng độ cân bằng của lon Ag” trong dung 

dịch bằng 10 ŸM. Phức của Ag” và NH, có logarit các hằng số 
bền tổng cộng lần lượt là 3,39 và 7,94. 

3.14. Tính nông độ cân bằng của các lon AI” và AIY trong 

dung dịch hỗn hợp AI”” 10 ”M+ Na,H,Y 10 ˆM có pH bằng: a) 


1,0; b) 8,0 và e) 5,0. Cho B.iv. = 1016Š, HỤY có pR¡, pR¿, pK¿, 


ĐK; như bài 3.10. 


ve è “ta > C!Ớg- 2+ ⁄ ` 
3.15. Tímh nồng độ cân băng củi lon MgẾ” trong các dung 


địch hỗn hợp sau pH =10. ÿ ~10®7, H,Y có pK:, pÉ›, 


MgY”” 
pK¿. pK¡ như bãi 3.10. 
a)Mg” 10M + Na,H,Y ã.10M 
b) Mg”Ì 10M + Na,H,Y. 910M 
eMg”°10”M + Na,H,Y 10M 
d) Mg” 10M + Na,H,Y 15.10 M 
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Chương TỰ 
PHẨN ÚNG KẾT TỦA 


Phản ứng kết tủa là phản ứng hóa học xảy ra khi một trong 
các sản phẩm tạo thành là chất rắn ít tan. Chất rắn ít tan được 
gọi là chất kết tủa. 


4.1. Điều kiện tạo thành kết tủa - tích số tan (T) 
Khi thêm dung dịch natri clorua (NaCl!) vào dung dịch bạc 
nitrat (AgNO+) thì phản ứng xảy ra tạo thành chất ít tan AgCl. 
NaCl + AgNO; = AgCl | + NaNO; 
(Để biểu diễn AgCIl là chất kết tủa, ta đặt mũi tên chỉ xuống 
cạnh công thức). 


Phản ứng viết dưới dạng ion. 


Na” + CIl + Ag + NO; = AgCl| + Na' + NO” 
Các ion Na” và NO; không tham gia phản ứng nên còn lại 
trong dung dịch. Phản ứng có thể viết gọn như sau 
Ag` + CI =AgCl| 

kết tủa AgCl ngừng tạo thành khi phản ứng đạt trạng thái 
cân bằng 
Vụ 

Ag” + CI = AgCl| 

Vụ 


Nghĩa là khi tốc độ phản ứng tạo kết tủa bằng tốc độ phản 
ứng hòa tan kết tủa. 


Tốc độ phản ứng kết tủa (Vụ) tỉ lệ với hoạt độ của các ion 


tạo kết tủa và diện tích (S) của kết tủa tiếp xúc với dung dịch. 
Vụ = KiS.aA ‹ 8Q” 
Tốc độ phản ứng hòa tan kết tủa (Vụ, tỉ lệ với bề mặt (5) 
của kết tủa tiếp xúc với dung dịch. 


Khi phản ứng đạt trạng thái cân bằng thì : 
VỊ = Vmị 
tức là : K;. 5.aAg*.. ac- † aoq—~ = K¿.Š 
R¿ 
Từ đó suy ra : 8As 8o = œ = hằng số. 
8 Kì 


Như vậy trong dung dịch bão hòa AgCl ở một nhiệt độ nhất 
định, tích số hoạt độ của các ion tạo thành kết tủa là một hằng 
số, gọi là tích số tan của kết tủa và được ký hiệu bằng chữ T. 

TAgc| = AAg” .Ac~ 

Tổng quát, đối với chất ít tan có công thức là AnBm thì 
tích số tan của nó (TAngm) là : 

TAnhm = 3A 2p” (4.1) 

Ỏ đây hoạt độ của A phải lũy thừa bậc n và hoạt độ của 
B lũy thừa bậc m vỉ trong dung dịch AnBm phân ly theo phản 
ứng : 

A,B„ ==nA + -mB- 

Vì AnBm là chất ít tan cho nên trong dung dịch bão hòa 
AnBm thì nồng độ của A và B trong dung dịch rất nhỏ, nếu 
trong dung dịch không có mặt một ion lạ nào khác ngoài các 
ion do kết tủa tan ra thì lực ion trong dung dịch rất nhỏ, vì 
vậy hệ số hoạt độ xấp xỉ bằng 1, có thể coi hoạt độ bằng nồng 
độ và khi đớ tích số tan sẽ bằng : 

TAngm = L[ATIB]I" (4.2) 
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Biểu thức (4.1) và (4.2) là công thức biểu diễn qui luật về 
quá trình kết tủa của một chất. Theo qui luật này thì : 

Khi TAngm > [AJ[B]” tức là tốc độ phản ứng hòa tan kết 
tủa lớn hơn tốc độ phản ứng tạo thành kết tủa, có nghĩa là A và 
B không kết hợp được với nhau để tạo thành kết tủa A,B„. Dung 
dịch ở điều kiện này được gọi là dưng dịch chưa bão hòa. Nếu 
thêm AnBm vào dung dịch thì kết tủa sẽ tan thêm cho đến khi 
phản ứng đạt cân bằng tức là khi TẠngm = [A]IBI”, nghĩa là tốc 
độ kết tủa bằng tốc độ hòa tan. Khi đó kết tủa không tạo thành 
thêm và cũng không tan thêm. Dung dịch ở trạng thái này gọi là 
dung dịch bão hòa vì nếu thêm AnBm vào CHẾ, dịch thì kết tủa 
không tan thêm được. 

- Khi TAngm < IAIIB]” tức là tốc độ phản ứng kết tủa lớn 
hơn tốc độ phản ứng hòa tan, các ion À và B sẽ kết hợp với 
nhau tạo thành kết tủa AnBm làm giảm nồng độ của chúng 
xuống cho tới khi TẠngm = [AB]” thì phản ứng lại đạt cân 
bằng. 


4.2. Độ tan (S) của kết tủa - quan hệ giữa độ tan S và 
tích số tan T 

Độ tan (Š) của một chất là nồng độ mol/l của chất đó trong 
dung dịch bão hòa. 

Độ tan (5) và tích số tan (T) là những đại lượng đặc trưng 
- cho dung dịch bão hòa của chất ít tan. Tích số tan và độ tan có 
mối quan hệ với nhau và có thể tính được độ tan của một chất ít 
tan từ tích số tan của nó và ngược lại. 

Thí dụ 1 : Tính độ tan của Cas(PO,); trong nước ở 20°C 
TƯ t \ ^ ẻ -32, 
biết rằng ở nhiệt độ đó TCaz(PO¿); = 10 


Caz(PO¿)¿ tan Ít trong nước và khi tan phân li theo phương 
trình : 


Caz(PO¿);| = 3Ca? + 2PO,¿” 


Tc¿(poj„ = [Ca#TIPO,”ƒ 


Gọi độ tan của Cas(PO¿); là S có nghĩa là trong 1 lít dung 
dịch bão hòa có Š mol Caz(PO¿); tan, do đó : 
[Ca”] = 3S 
[PO] = 2§ 
Vậy : Tc¿poj„ = (Ca”Ï(PO,”] = (38)'28)” = 33.228” 


T 5 | Tcasœo,; 2:- Xổ 10325 
TP NƯẬN HP UẾP" cm v1 VUẾP ó 


1 HỆUA, 
lgS = z (336 - 3lg3 - 2lg2) = -6,9 


8 = 102 = 13. 10M 


Tổng quát ta có thể tính được độ tan Š của chất ít tan 
AnBm từ TAngm như sau : 


AnBm| =© nA + mB 
[A] = n§ 
[B] = mS 
TAnhm = [AIBỊ? = (n§)(mS)" = nmmgs(Œmm) 


(a+mnj TAnHm 
Vậy : S= 


n", mm (4.4) 


Thí dụ 2 : Tính tích số tan của Mg(OH); ở 20°C, biết rằng 


trong 100 mÌl dung dịch bão hòa ở nhiệt độ này có chứa 0,84 mg 
Mg(OFl);. 


Ta có : 


(4.3) 


Ỏ 20°C, độ tan của Mg(OH); là : 
0,84 x 1000 
S = 


= -4 
— 1000x100xð8 ` 1,4.10 ” mol 
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Mg(OH);| = Mg” + 2OH” 
TMgon, = [Mg”][OHTf 


[Mg”] = §S = 1,410' 
[OH] = 2S = 2 x 1,410? = 2,810' 
Vậy ở 20°C tích số tan của Mg(OH); là : 
Twgon, = L4. 10' (2/8. 1092 = 11. 101 


4.3. Những yếu tố ảnh hưởng tới độ tan của kết tủa 


Trong thực tế, khi tiến hành phản ứng kết tủa, trong dung 
dịch ngoài các ion tạo kết tủa còn có các ion khác như các ion 
H”, OH và các ion lạ, chúng có thể phản ứng với các ion kết 
tủa, hoặc nếu không thì ít nhất sự có mặt của các ion lạ trong 
dung dịch cũng làm thay đổi lực ion trong dung dịch gây nên sự 
thay đổi hoạt độ của các ion kết tủa. Dưới đây ta xét một số 
trường hợp cụ thể ảnh hưởng tới độ tan của kết tủa. 


4.3.1. Ảnh hưởng của ion chung 


lon chung là ion có trong thành phần của kết tủa. Nếu thêm 
ion chung vào dung dịch bão hòa của kết tủa đó, tích số ion sẽ 
lớn hơn tích số tan nên cân bằng sẽ chuyển dịch về phía 
tạo thêm kết tủa, do đó làm giảm độ tan của nó. Để thấy rõ ảnh 
“hưởng này ta lấy vài thí dụ cụ thể sau : 

Thí dụ 1 : Tính độ tan của PbSO, trong nước nguyên chất 
và trong dung dịch NazSO, 10M cho biết Tppso, = 1,610” 


- Độ tan của PbSOa trong nước nguyên chất : 
PbSO/| == Pbh?' + SO2_- 
Theo công thức (4.4) độ tan của PbSO¿ là : 


S= Ý ho, = Ý1,6.1078 = 126.10 mol 


- Độ tan của PbSO¿ trong dung dịch Na;SO¿ 10M. 
Gọi độ tan của PbSO, trong dung dịch là S thỉ : 
Na;SO, -> 2Na! + SO,” 
PbSO¿j = Pb?' + SO¿Z 
Do đó : [Pb”] = § 
[SO¿7] = (§ + 102 
Tpyso, = [Pb?]{SO,¿”] = S(§ + 102 


Giả sử §S << 102 ta có : 
Tpyso, = S102 = 1,610 


S = 1,610 mol/1. 


Kết quả này cho thấy giả thiết của ta là hợp lý. Vậy độ tan 
của PbSO; trong dung dịch Na;SO„ 10M là 1,6.105 moM. 

Các kết quả trên cho thấy độ tan của PbSO/, trong dung dịch 
Na;SO¿ 10M (có mặt ion chung là SO,2) nhỏ hơn độ tan của nó 


s6 san `". ... 
trong nước nguyên chất rất nhiều, cụ thể tới T8. i08 = 100 
lần. 


Thí dụ 2 : Tích số tan của CaC,O, ở 20°C bằng 2.107. Hãy 
sọ sánh độ tan của nó trong nước và trong dung dịch (NH¿);C;O¿ 
0,1M. 


- Độ tan của CaC;Ô¿ trong nước nguyên chất : 
CaC,O¿} = Ca? + G0. 
Theo công thức (4.4) : 


8= ÝTcac,o, = 2.109 = 45.107 mol/ 


- Độ tan của CaC;O¿ trong dung dịch (NH¿);C;O¿ 0,1M. 
(NH¿);C;O, > 2NH¿' + CO,” 
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CaC;O¿| == Ca?” + C;O¿# 
Gọi độ tan của CaC/O, trong dung dịch (NH¿);C;O, 0,1M là 
S thì : 
Ít. vải 
[C;O¿2] = § + 0/1 
Giả sử § << 0,1 thì [C¿O,“] = 0,1. 
Tcạc,o„ = [Ca”]C2O/”] = §.. 01 = 2. 107 


S = 2. 10 mol]. 


Kết quả tính được cho thấy giả thiết của ta hoàn toàn đúng. 

Vậy độ tan CaC,O, trong (NH¿);C;O, 0,1M nhỏ hơn độ tan của 
45.107 

nó trong nước rất nhiều, cụ thể tới lD ThPE” = 2200 lần. 

Qua hai thí dụ trên, ta thấy trong dung dịch có chứa ion 
chung, độ tan của kết tủa giảm đi rất nhiều. Vì vậy để kết tủa 
hoàn toàn ion nào đó thì khi tiến hành kết tủa người ta thường 
dùng dư thuốc thử (ion chung) và khi rửa kết tủa người ta cần 
thêm vào nước rửa một ít dung dịch có chứa ion chung, như vậy 
kết tủa sẽ không bị tan, giảm được sai số của phép định lượng. 


4.3.2. Ảnh hưởng của ion HẦ (pH) và chất tạo phức đến độ 
tưn của kết tủa 


Độ tan của kết tủa sẽ tăng lên nếu các ion kết tủa có tham 
"gia các phản ứng phụ với các chất lạ có mặt trong dung dịch. 
Để phản ảnh được các ảnh hưởng của các phản ứng phụ người 
ta dùng ích số tan diều kiện (T'). 

Ta thiết lập phương pháp tính tích số tan điều kiện và độ 
tan Š của kết tủa trong điều kiện trong dung dịch có xảy ra các 
phản ứng phụ. 


Chẳng hạn kết tủa A,B,, trong dung dịch có ion H” có khả 
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năng phản ứng với B và có chất tạo phức L cố khả năng tạo 
phức với A, trong dung dịch có các cân bằng sau : 


AnBm |= nÀ + mB ĐT nà 
- A tạo phức phụ với L 
A + Le AL Ổì 
AL + Le AL¿ 8a 
Al; + L = ALx.... 8à 
- B phản ứng phụ với H” 
B+ H =HB Kị 
HB+ 1H <* H.B-.. ; 


Nếu gọi ŠS là độ tan của kết tủa thì : 
[A1 nŠ = [A] + (AL] + [AL¿] + ({ALa]l +... 
[B] = mŠ = [BỊ] + [HB] + (H;B] + 
Từ các hằng số bền i, Ø;, ổ;.... ta tính được [AL], [AL;]... 


theo [AI], [L] và từ các hằng số Kị, K;... ta tính được [HBỊ, 
[H;BỊ,.... theo [BỊ], [HỶ]. 


lI 














Ta có : 
(A] = [A] + Øị (AHL] + Øi8;[AIL + Ø,;6a[AJL +... 
[A1 = (A] d + Øj[L] + Øj8[LẺẺ + 888L + ..) 
— gọi đại lượng này là đAQ) 
[A1 = [AI #Aú; 
(H'1BỊ _ HE 
và : D0 No KỊÑ;ˆ 
HỸ ], TH. 
[B] = Hl (1+ K.. K6 =3) 





goi đại lượng này là đ. nữ 


[B] = [BÌ, an 


TÍAnnm = [A'(BÌ]” = [ATIBIPAq¿" #B(HỶ) 


= TẠngm/2A (1) “HT (4.5) 
T?AnBm = (n§)” (m§)” = n"Sˆm”§" = nhàm ngmim 
9Í TAnRm 
lu. bê Vmm (4.6) 


Thí dụ 1 : Tính độ tan của CaFạ¿ trong HCI 10M. 
Cho : Kipg = 6.10” và Tẹzy = 4107! 


CaF¿(| s= Ca? + 2E” 


Ca? không tham gia phản ứng phụ, nên gọi độ tan của CaF; 
trong HƠI. 10M là S§ thì : 





[Ca?*] = § 
Còn F'` tham gia phản ứng phụ : 
: [H 1F] 
H + F = HF; Ñm: “ “HE. 
Do đó : [Fˆ] = [F] + [HF] = 2.S 
[HT][F”] [HỶ] 
28 = [F] + ——c——— =.ÍFl {1 + 
up Eur ) 


Tạp, = [Ca”][F']“ = §.28” = 4s 











Tcạ, = [Ca”]. {F] (1+ K„y MƑ 
102 
=11 2 sử 
= 4. + = 7.10 
4.10 ị XI XP, 
3Í Tcar 3| 7.1077 
Vậy : S = ẵ 2 sẽ n. 5,B.102 moll. 


_ Thí dụ 2 : Tính độ tan của CaC;O¿ trong dung dịch có pH 
= 4 cho : 
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l- ý K2) : -5 
TCac,O„ = 5.10 *z H;C;O¿ co Kì = 6.10 : K› = 10 


CaC¿O;¿)s= Ca + ;0/ˆ 
Theo đề ra Ca?“ không tham gia phản ứng phụ, chỉ có 
C¿O¿” tham gia phản ứng phụ với ion HỈỶ 


H + CạO¿Ÿ = HC;O¿ (R¿) 
H' + HC;O¿ = HạC¿O, () 
Vậy : Tcạc,o„ = [Ca2“HCzO,”7] 


Ván li 2 =1 
{CG2O¿ ] = [CzO¿“ 1 “COT (HỶ) 


vỉ — IMI. TH 
C202 (H”) ” Kẹ Ki; 


pH = 4 >[H'] = 10“ 


104 + 103 
H)-” 1075 6.1072.105 





= 109.46 


Ttc;o, = (Ca”*HCazO,71.1045 
= Tcco, . 1096 = 21021096 = 10818 


Gọi Š là độ tan của CaC¿O¿ trong dung dịch cố pH = 4 
thì : : 


(Ca? = [C;O¿2] = S. 
, 2 8,18 
TcaC2O¿ = 5 = 1081 
s = VỊ 818 - 8,1.105 mol/l 
Thí dụ 3 : Tính độ tan của MgNH„PO¿ trong dung dịch đệm 


có pH = 10, chứa tổng nồng độ ion NH, 0,2 mol/l và phophat 
có tổng nồng độ 10 M. 


¬1 
lào 


Cho PẾ NH = 4/75 ; H;ạPO¿ có pK, = 2,12 ; pẾ; = 7,21 ; 
2,58 1246 
pÉạ = 12/36 ; ÔMgon” = 10 , TMgNH„PO¿ = 10 
Trong dung dịch có các cân bằng sau 


MgNH,PO,| =Mg” + NHự¿' + PO¿” 
Các phản ứng phụ : 


Mg” + OH =>MgOH" ỔMgon" 
NH¿' =H + NHy ẨNH 
PO¿Ÿ + H' =HPO,? Ha 
HPO,” + H” =H,PO, K¿ 
H;ạPO, + H” =H;PO, hệ 


IMg”] = IMg? Tư Mg(OH). với # Won" = 1 + Øwgojy - [OH] 
= I+ 102510” ~ 1 














nên : [Mg?'] = [Mg”] 
. R ẾNHạ+ 
+ _ “. _ 
[NH¿ ] = [NH ¿1. ZNH2 017) VỚI fNH‡ = ] + [H”] 
10722 
¬I - ` 5ó #042 
nên :  [NH¿] = [NH¿']10°5; 
[PO¿}†' = [PO¿Ÿ]. apỏj‡"q) 
= HH ]a: TH TA, 5TE-E 
Am" Ex _. 3 
VỚI : %po3 qỦ) 1t ra + KoRa KJKGR; 
Thay số vào ta tính được pOŸ“ @Ủ) = 102% 
nên : [PO¿TY = IPO,1.10?% 


TÌMgNHẠPO, [Mg”']INH¿'}IPO,?† 


[Mg”'1INH„*1IPO¿2].10982.1023% 
0.82 12.36 
10712%10982 1o23° _ 10282 
Gọi độ tan của kết tủa MgNH,PO/ trong dung dịch là 5 thì 
[Mg”]' = [Mg”] = § 
[NH,¿]' = §S + 0,2 (vì tổng NH, + NH; trong dung dịch 
0,2 mol) [PO,? = §+ 107 (vì tổng nồng độ photphat là 
10” mol) 


vậy : TMgNnạpPo, = 8 (§ + 0,2) ( + 10) 


Giả sử § << 107 thì đi nhiên § << 0,2 vậy : 


TMgNdgpo, = 10” = §.. 02. 102=§. 2. 10? 





= 7,B7 .. 10 mol/] 


Giả thiết của ta hoàn toàn đúng vậy kết quả trên là đúng. 
Thí dụ 4: Tính độ tan cúa AgCl trong dung dịch NH:.10ỶM. 
Cho TẠyc = 2.109, phức Ag(NHạ);'” có Øị = 1037, Ø;y = 1028 
AgGl| =Ag” + CT Tụyc¡ 


Cl không tham gia phản ứng phụ, chỉ ‹ có As tham gia. ng 
ứng tạo phức với NHạ 


Ag' + NHy = AgENH' 


Ag(NH¿;)” + NH; = AgNH), 
[Ag']' = [A8] eAš vo 
với : cAhxij#t = 1+ đJNHÿ + 6/[NHạƑ 
Thay số vào tính được ⁄(„'wj) = 12,6 


Gọi độ tan của AgCl trong NH¿ 10M là S thì [CI] = S. 
[Ag']' = § = (Ag'].12,6 


TỶsc = [CHIAg'] = [CTHAg']126 = Tạzc.l12,6 
Tgo = 2107126 = 25,21019 
Tsa = 8Ÿ = 2ð,210”9 


—> 8S = 252.10! = B,01.102 mol 


4.3.1. Ảnh hưởng của nhiệt độ 
Tích số tan và độ tan của các chất phụ thuộc vào nhiệt độ. 


Sự thay đổi độ tan của một chất theo nhiệt độ có liên quan 
tới hiệu ứng nhiệt khi hòa tan. Đối với những chất thu nhiệt khi 
hòa tan thì độ tan sẽ tăng khi nhiệt độ tăng, thí dụ Pbl; tan nhiều 
khi đun nóng, độ tan của AgCl ở 100°C lớn gấp 25 lần độ tan 
của nó ở I10°C. Đối với những chất toả nhiệt khi hòa tan thì độ 
_tan sẽ giảm khi nhiệt độ tăng, thí dụ CaSO,0,5 H;O ở 60°C có 
độ tan lớn gấp 3 lần độ tan của nó ở 100°C. 


Nơi chung độ tan của các chất phụ thuộc vào nhiệt độ không 
cổ qui luật nên không có những biểu thức định lượng chung. 


4.3.4. Anh hưởng của kích thước (bề mặt) các hạt kết tủa 


Đối với cùng một lượng chất, kết tủa có dạng hạt nhỏ tan 
- nhiều hơn kết tủa có hạt lớn vì trên bề mặt của các tỉnh thể 
nhỏ có nhiều góc và cạnh, các ion ở các vị trí góc và cạnh dễ 
tan hơn ở những vị trí khác vì ở các vị trí bên trong các ion 
bị giữ chặt hơn. 

Ngoài những yếu tố kể trên, còn những quá trỉnh khác nữa 
ảnh hưởng đến độ tan của chất, thí dụ quá trỉnh sắp xếp tính 
thể từ dạng này sang dạng khác bền hơn. Kẽm sunfua mới hình 


thành (gọi là kẽm sunfua dạng ổ ZnŠ;) có cấu trúc chưa hoàn 


chỉnh có Tự„ s; = 25.1072 nhưng để một thời gian cấu trúc 


trong tỉnh thể được sắp xếp lại hoàn chỉnh hơn (gọi là kẽm sun- 
fua dạng œ ZnS„,) có Tạ„gq, = 1,6102Ẻ 


4.4. Sự làm bẩn kết tủa do cộng kết và kết tủa sau 


Trong phân tích, người ta thường dùng phản ứng kết tủa để 
tách một ion nào đó ra khỏi hỗn hợp các ion khác: Trong thực 
tế, thường không thể tách kết tủa ở dạng tỉnh khiết mà nó 
thường có kèrt theo tạp chất. 

Khi tạp chất kết tủa đồng thời cùng với kết tủa chính thì 
gọi là hiện tượng cộng kết. Khi tạp chất chỉ kết tủa sau khi kết 
tủa chính đã kết tủa thì gọi là hiện tượng kết tủa sau. 


Muốn thu được kết tủa tương đối tỉnh khiết ta phải nghiên 
cứu tìm điều kiện để làm giảm sự cộng kết của kết tủa. Một 
trong những biện pháp làm giảm hiện tượng cộng kết là làm 
giảm bề mặt của kết tủa tức là phải tiến hành kết tủa trong 
điều kiện thích hợp để kết tủa hình thành có tỉnh thể lớn. Trong 
trường hợp tạp chất nằm sâu trong lòng kết tủa, để làm giảm 
bớt tạp chất công kết với kết tủa ta cần phải tỉnh chế lại kết 
tủa tức là tiến hành kết tủa lại nhiều lần, mỗi lần lượng tạp 
chất được loại bớt. 


`. an ha. 7o. xe 


4.5. Kết tủa phân đoạn 


Nếu trong dung dịch có chứa hai hay nhiều ion có khả năng 
tạo được kết tủa với cùng một ion khác, nhưng các kết tủa hình 
thành có độ tan khác nhau nhiều thì khi thêm chất kết tủa vào 
dung dịch, các kết tủa lần lượt được tạo thành. Hiện tượng tạo 
thành lần lượt các: kết tủa trong dung dịch đượ gọi là kết tủa 
phân đoạn. Để hiểu rõ hiện tượng kết tủa phân đoạn ta lấy thí 
dụ sau. 
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Thí dụ I : Các ion CI, I đều có khả năng tạo kết tủa với ion 
Ag', nhưng có tích số tan khác nhau TẠu = 10Ì° còn TẠ„¡ = 1019 
Ta có : Tạm = [Ag']HT] = 10 (a) 
TAyca = [Ag'][CI] = 1079 Œ®) 
Phản ứng xảy ra trong cùng một dung dịch nên từ 2 biểu 
thức (a) và (b) ta có : 
[I ] 
(CI ] 
TỈÌ số này cho thấy khi trong dung dịch xuất hiện cả hai 
kết tủa Agl và AgCl thì [IT] = 10° [CI]. 
Nếu mới có Agl kết tủa còn AgCl chưa kết tủa thì : 
[Ag"HT] = 10”9 
còn : [Ag']ICI1 < 1079 
ÿo ae) Si s nể HT „ƒ  . 46 : 
Khi đó tỷ số LỐL] < 107” có nghía là [I] < 107” [CI] thì 


= 10% 





AgGl chưa kết tủa. 
Giả sử nồng độ ban đầu của CI (C¿¡~) gấp 100 lần nồng độ 
ban đầu của I (C¡~) vì AgCl bắt đầu kết tủa khi [T] = 1Ø [CL] 


lúc đó % E còn lại trong dung dịch là : 





[TT] 
G x 100 
Vì : [T1 = 10” [CI] và C[ = 107 [CŒI] 
107®[CI ] 


=_- + ]00 + b0Ì# 
107?[C1"] 
Như vậy trong điều kiện này, khi AgCl bát đầu kết tủa thì 
có thể coi I đã đi vào kết tủa hết (chỉ còn 0,01%). Rõ ràng có 
thể kết tủa lần lượt các ion [ và CI[ bằng Ag”. 


~1 
~ 


Thí dụ 2 : Tính nồng độ ion ClÏ còn lại trong dung dịch 
khi thêm AgNO; vào dung dịch hỗn hợp gồm 10” mol] CE và 
107 mol CrO„7 cho TAzcl = Tử Tp .CrO, = 1012 

Tạsc = [Ag']CH] = 109 
TA CrOa [Ag']'iCrO¿7] = 10 

Khi thêm AgNO; vào dung dịch hỗn hợp, Ag;CrO¿ bắt đầu 

kết tủa khi : 
lỆ 9 th c 10” 


= = 10 
[CrOZ] - 101 





Tức là khi đó nồng độ ClI trong dung dịch nhỏ hơn hàng vạn 
lần nồng độ Cr;O,Ÿ. 
Theo các dữ kiện của bài toán thì Ag;CrOx bắt đầu kết tủa 
thì : 
[OITE 101080] 3 107102 = 1ô 





[E210 
% CC] còn lại trong dung dịch là : 
1073 
s.X 100 = 0,1% 
10 


Cũng có thể coi khí Ag;CrO, bắt đầu kết tủa thì Cl đã đi 
hết vào kết tủa AgOl. 


4.6. Kết tủa keo 


Có nhiều trường hợp mặc dù tích số nồng độ của các ion 
tạo thành kết tủa trong dung dịch đã vượt quá giá trị tích số 
tan của kết tủa nhưng kết tủa tạo thành vẫn không tách ra được 
mà chỉ hình thành những hạt rất nhỏ lơ lửng trong dung môi, 
dung dịch đó gọi là dung dịch keo. 


Dung dịch keo khác với dung dịch thực ở chỗ nó bị đục 
dưới ánh sáng phản chiếu. Các hạt keo có kích thước lớn hơn 
các phân tử dung môi rất nhiều nên chúng có khả năng khuếch 
.tán ánh sáng, tuy vậy kích thước của hạt keo cũng còn khá nhỏ 
nên nó thường lọt qua giấy lọc. 


Nguyên nhân kết tủa ở trạng thái keo là do các hạt kết tủa 
hấp phụ các hạt mang điện, nên nó mang điện tích. Chẳng hạn, 
thêm NaCl vào dung dịch AgNO:, khi Ag” trong dung dịch chưa 
đi hết vào kết tủa, các hạt kết tủa AgCl mới hình thành sẽ hấp 
_phụ các ion Ag' lên bề mặt, nên các hạt kết tủa mang điện tích 
dương [AgCl] Âp chúng đẩy nhau nên các hạt kết tủa không 
thể liên kết với nhau để tạo thành các hạt kết tủa lớn lắng 
xuống được. Khi thêm NaCl dư, các hạt kết tủa lại hấp phụ các 
anion Cl dư lên bề mặt, các kết tủa lại mang điện tích âm 
[AgCICI,“, chúng lại đẩy nhau và kết tủa lại ở trạng thái keo. 
Muốn cho AgCl lắng xuống phải thêm vào dung dịch keo chất 
điện li để trung hòa điện tích các hạt keo, lúc đố các hạt keo 
dễ dàng đông tụ và lắng xuống làm cho dung dịch trong suốt. 


Những loại keo ưa nước như silic oxit (5iO;) thường có 
khuynh hướng tạo nên dung dịch keo rất bền vì các hạt keo được 
bao bọc bởi lớp dung môi. Muốn cho keo đông tụ trong trường hợp 
này phải phá bỏ được lớp vỏ dung môi thì chất điện li mới xâm 
nhập được để trung hòa điện tích các hạt keo. Để phá keo silic ta 
phải axit hóa bàng dung dịch axit clohiđric và phải đun cạn khô, 
đôi khi phải đốt nóng tới nhiệt độ trên 100°C thì lớp nước bọc 
hạt keo mới bị phá vỡ. 

Cũng có thể làm đông tụ keo bằng cách thêm vào dung dịch 
keo một dung dịch keo khác mang điện tích trái dấu. Chẳng hạn 
để làm đông tụ keo H;5iO: là keo âm, người ta thêm giêlatin là 
keo dương vào dung dịch keo. 


Khi lọc các kết tủa keo gặp rất nhiều khó khăn vì các hạt 
keo thường nhỏ nên phải dùng loại giấy lọc mịn, rất khó chảy. Khi 
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rửa kết tủa keo, chất điện li dùng làm đông tụ keo bị loại bớt 
một phần, kết tủa có thể trở lại trạng thái keo, hiện tượng này 
gọi là sự tái keo hay pepti hơa. Vì vậy khi rửa kết tủa keo 
thường phải nghiên cứu để chọn dung dịch điện l¡ thích hợp nhằm 
tránh hiện tượng tái keo. 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


4.1. Phân biệt dung dịch bão hoà, chưa bão hoà, quá bão 
hoà. Cho ví dụ. 

4.2. a) Thế nào là tích số tan của chất khó tan trong nước? 

b) Trình bày quy luật tích số tan. 

c) Viết biểu thức tích số tan của các chất sau: AgCIl, 
AguCO,. Ca,(PO,), Mg(OH),  Fe(OH),  K;Zn;[Fe(CN)g];. 
MgNH,PO,. Ag[Ag(CN).,]. 

4.3. a) Định nghĩa độ tan của một chất. 

b) Những yếu tố nào ảnh hưởng đến độ tan? 

4.4. Tính tích số tan của AguCO¿; ö 20C, biết rằng ở nhiệt 
độ đó, độ tan của nó bằng 3,17.10 ”g/1. Khi tính bỏ qua các 
tương tác phụ giữa các lon của kết tủa với các lon khác có trong 
dung địch. 

4.5. Tính độ tan của BaSO, trong nước. biết rằng tích số 
tan của nó ở 20C là 1,1.10 `”. 

4.6. So sánh độ tan của BaSO, và CaSO, trong nước và 
trong dung dịch Na,SO, 10M. Cho biết ở 20C, 
ThaSO, = 1 Nj0Š và TCaSO, TÙNG 
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4.7. Trong dung dịch bão hoà của chất kết tủa AB,X: có cân 
bằng : 
ABuX¿  AT+9B' +3X” 

Nông độ của X trong dung dịch bão hoà bằng 4.10 M. 

a) Tính TA, X. : 

b) Tính độ tan của AB.X; trong dung dịch BCI 5.10 ”M. 

e) Tính độ tan của AB,X, trong dung địch ACI 10M. 

4.8. Tính độ tan của CaC,O, trong dung dịch (NH,),C,O; 
5.10 ÏM và so sánh với độ tan của nó trong nước. Cho 
Tcac,o, =1,38.10””. 

4.9. Bao nhiêu gam BaSO, tan ra khi rửa nó bằng: 

a) 250m] nước cất: 

b) 250m] dung dịch có chứa 0,83g (NH,);SO,. 

` 10 _› 

Cho biết TBasO, =10 và M\NH, );SO¿ Z 132,14. 

4.10. Trộn 1m] K,Cr,O„; 0,12M với 2m] Ba(OH), 0,009M. Có 
kết tủa BaCrO, tạo thành không? Cho pTBacro, = 9,93. 

4.11. Cho khí H,S lội qua dung dịch CuCl; 0,1M, FeCl; 
-0,01M và MnCI, 0,01M cho đến bão hoà (nông độ H,S trong 


dung dịch bão hoà bằng 0,1M). Có hiện tượng gì xây ra? Giải 
thích. 


Cho pT¿ = 35,2: pTp¿¿ = 17,2; PTNị„g = 9,6. 
H,5 có pKạ, = 7,09 và pÉa, =12,9. 
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4.12. Tính độ tan của AgC] trong dụng địch NH, có nông độ 
cân bằng là 0.1M. Phức của Ag” với NH,, có logarit hằng số bền 
tổng cộng lần lượt là 3,32 và 7.24: Tdoj= 10 THỊ, 

4.18. Tính tích số tan điều kiện của BaCO. ở pH = 4 và độ 
tan của BaCO; trong điều kiện đó. 


Biết PTbaco. s ĐÓ. 
H,CO; có pPÉa, —= 6,35 và Ba, — 10,33 * 


4.14. Hiện tượng kết tủa keo. Cấu tạo của các hạt keo. Cho 
ví dụ. Nguyên tắc làm đông tụ các dung dịch keo. Nguyên nhân 
của sự pepti hoá. Cách khắc phục. 

4.15. Thêm 0.1m] Na,S 1M vào 10m] dung địch Cu” 10 ”M 
+ KCN 1M có pH = 12. Tính toán xem Cu,S mẫu đen có kết tủa 
không? Cho biết Tcụ„s =107!“Š, Phức Cu(CN)jŸ có Bị = 


10””” và HCN có pK, = 9. 


- Chương V 


PHẦN ỨNG OXI HÓA KHỦ 


. 5.1. Định nghĩa 

Phân ứng oxi hóa khử là phản ứng xảy ra giữa chất oxi 
hớa và chất khử, có sự trao đổi electron giữa hai chất 

Thí dụ : 2Fe? + §n?' = 2Fe?* + §n” 

Fe” + e = Fe? 
Sn?” - 2e = Sn'. 

Chất oxi hóa là chất có khả năng nhận thêm electron. 

+ Chất khử là chất cố khả năng nhường bớt electron. 


Một chất oxi hóa sau khi nhận electron sẽ trở thành chất 
khử và được gọi là chất khử liên hợp với nó. Cặp chất oxi hóa 
và chất khử được gọi là cặp oxi hóa - khử liên hợp. 


Thí dụ, ion CeT“ sau khi 
nhận thêm 1 electron thành ion 
Ce*, ion Ce'” là chất oxi hớa, 
ion Ce?” là chất khử liên hợp 
của ion Ce””; cặp Ce'!/Ce? gọi 
là cặp oxi hớa - khử liên hợp. 

Tổng quát, ta kí hiệu chất 
_oxi hóa là O„ chất khử liên hợp 
là Kh : 

O, + ne =Kh -- DDZnSỐ/. 





Hình 51. Hệ thống pín điện 
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Dưới đây là vài ví dụ về cặp oxi hóa khử liên hợp. 
Chất oxi hóa (O,). Chất khử Œh). Cặp oxi hóa khử liên hợp O /h 


Fe? + e re? Fe”'/te? 
Zn?”' + 2e Zn9° Zn”/Zn° 
Cla + 2e 2CT Clz/2CT 
Fe(CN)Ÿ + e _'Fe(CN)ø¿t Fe(CN)s?/Fe(CN)¿“` 


MnOx4 + 8H' + 5e Mn”+ HO MnO4/Mn” 

Electron không tồn tại tự do nên một chất chỉ thể hiện tính 
oxi hóa (hay khử) khi có chất khử (hay oxi hóa) cho (hay nhận) 
electron. 

Để hình dung sự trao đổi electron giữa chất oxi hóa và chất 
khử, ta làm thí nghiệm sau. 

Lấy một bình có hai ngăn a và b, hai ngăn này cách nhau 
bởi màng xốp c (hình 5.1), đổ vào ngăn a dung dịch CuSOÖx, ngăn 
b dung dịch ZnSO,, hai dung dịch này có cùng nồng độ (molj). 
Nhúng vào dung dịch ZnSO, một bản kẽm kim loại (Zn°) và dung 
dịch CuSO¿ một bản đồng kim loại (Cu°). Hệ thống như vậy là 
một pin điện (nguyên tố ganvani), bản kẽm và đồng gọi là các 
cực của pin. | 

Nối 2 điện cực bằng một dây dẫn qua điện kế, ta thấy kim 
điện kế quay. Chiều quay của kim điện kế chứng tỏ có dòng 
electron chuyển từ cực kẽm qua dây dẫn sang cực đồng (nói khác 
đi là có dòng điện từ cực đồng sang cực kẽm). Đến khi kim điện - 
kế trở lại vị trị O, đem dung dịch trong 2 ngăn a và b ra phân 
tích thì thấy nồng độ dung dịch kẽm tăng lên, còn nồng độ dung 
dịch đồng giảm đi. 


Sở di như vậy là vì kẽm kim loại bị oxi hóa thành ion Zn“ 
và tan vào dung dịch 
Zn° - 2e = Zn^ 


Cực kẽm sẽ tích điện âm, mật độ electron ở cực kẽm cao 


g4 


hơn ở cực đồng nên các electron đã chuyển từ cực kẽm sang cực 
đồng qua dây dẫn và các ion Cu” 'trong dung dịch đi đến cực 
đồng để nhận các electron đó và thành đồng kim loại bám lên 
bề mặt cực đồng. 

Cu? + 2e = Cu® 

Hiện tượng này cũng xảy ra khi nhúng trực tiếp thanh kẽm 
vào dung dịch CuSO, : thanh kẽm bị ăn mòn và có một lớp 
đồng kim loại phủ lên bề mặt thanh kẽm. Như vậy có phản ứng 
hóa học xảy ra giữa kim loại Zn và ion Cu” 

2e 
PP —= 
#m9-+© Cu? <=s7n” + Cu? . 

Electron di chuyển từ chất khử (2n) sang chất oxi hóa (ion 
Cu”). 

Thí nghiệm trên chứng tỏ rằng chất oxi hóa thuộc cặp oxi 
hớa khử liên hợp Cu/Cu° có thế. oxi hóa cao hơn nên oxi hơa 
chất khử thuộc cặp oxi hóa khử liên hợp Zn?*/Zn° cớ thế thấp 
hơn. 


5.2. Thế oxi hóa khử 


Một chất nhận electron càng dễ thì tính oxi hóa của nó càng 
mạnh và nhường electron càng dễ thì tính khử của nó càng 
mạnh. 


Trong một cặp oxi hóa khử liên hợp, nếu chất oxi hóa có 
tính oxi hóa càng mạnh thì chất khử liên hợp của nó có tính 
khử càng yếu và ngược lại. 

Trong hai cặp oxi hóa khử liên. hợp, nếu thế của cặp thứ 
nhất lớn hơn thế của cặp thứ hai thì chất oxi hóa của cặp thứ 
nhất mạnh hơn chất oxi hóa của cặp thứ hai, nhưng ngược lại 
chất khử của cặp thứ hai lại mạnh hơn chất khử của cặp thứ 
nhất. 
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Thí dụ, có hai cặp oxi hóa khử Cu2/Cu° và Zn”/Zn°. Thế 
của cặp Cu” '/Cu° lớn hơn thế của cặp Zn?/Zn° nên Cu”* cớ tính 
oxi hóa mạnh hơn Zn^ còn Zn° có tính khử mạnh hơn Cu®. 

Như vậy, thế oxi hóa khử của một cặp oxi hớa khử liên hợp 
là đại lượng đặc trưng cho khả năng oxi hớa hay nói khác đi nó 
là đại lượng đặc trưng cho cường độ chất oxi hóa và chất khử 
của cặp ấy. Thế oxi hóa khử của cặp oxi hóa khử liên hợp càng 
cao thì chất oxi hóa của cặp càng mạnh và chất khử của cặp 
càng yếu. 

Thế oxi hóa khử của cặp oxi hóa khử liên hợp (O//Kh). 

O, + ne = Kh 
được xác định bằng phương trình Nec (Nerst) 
RT, 3œ 


Trong đó : 
Ð - là thế oxi hóa của cặp Ox/Kh 


E° là thế oxi hóa của cặp Ox/Kh khi hoạt độ của chất oxi 
hóa và của chất khử đều bàng l1 mol. E° được gọi là thế oxi 
hóa tiêu chuẩn của cặp O//Kh 

R - là hàng số, bằng 8,3l5 Jun 

T - là nhiệt độ tuyệt đối 

F - là số Faraday, bằng 96.500 Culong 

n - là số electron mà một ion, phân. tức hay- nguyên , kử trao 
đổi (cho hay nhận). 

8œ 2ạ là hoạt độ của chất oxi hóa và chất khử trong dung 
dịch. 

Tổng quát, nếu có phản ứng : 

pO, + ne = qKh 


P 
3› RT s.. 
thi : b = KT + nF Ìn 2q. (ð.2) 
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Nếu có m ion HÌ tham gia vào phản ứng oxi hóa khử thì 
giá trị thế oxi hóa khử E không những phụ thuộc vào hoạt độ 
của chất oxi hóa và chất khử mà còn phụ thuộc vào cả hoạt độ 
của ion H” nữa 

P.,an+ 
RT, °o '5H 
Đế: EDjRBVE ụp BẾP co, (6.2) 

Nếu thay R, F bằng các giá trị của chúng và đổi logarit tự 

nhiên sang logarit thập phân thì ở 25°C phương trình Nec thành : 








(5.3) 


Trong thực tế không thể xác định được giá trị tuyệt đối 
thế oxi hóa của một cặp oxi hóa khử liên hợp mà chỉ xác 
định được giá trị tương đối của nó so với thế của một cặp 
khác. Để xác định thế tiêu chuẩn của các cặp oxi hóa khử 
lên hợp, ta chuẩn bị dung dịch có hoạt độ của chất oxi hóa 
và của chất khử, nếu có HỶ tham gia thì cả nồng độ của 
ion HỶ đều bằng l mol/l rồi so sánh thế của hệ dung dịch 
này với thế của cặp hỉdro 2H!/H; với qui ước thế tiêu chuẩn 
của cặp hidro bằng "0". 

Thí dụ, muốn xác định thế tiêu chuẩn của cặp Fe?!/Fe?t 


t4 z+) ta đo thế hiệu giữa cực platin nhúng vào dung dịch 
.e 


hỗn hợp FeCly và FeCl; có nồng độ bằng nhau và đều bằng l 
mol (để đơn giản coi f = l nên hoạt độ được thay bằng nồng 
độ) và cực hidro gồm có một cực platin phủ một lớp muội platin 
nhúng trong dung dịch HƠI 1 mol bão hòa khí hidro ở áp suất 
1 atm. Trong trường hợp này thế hiệu đo được là 0,77 V tức 


` 


là : 


o _TO = 
BR,3?,,2+ ĐH = 0,77 V 
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S42 AE s 
Với qui ước Bn hHy F 0 nên ĐP V2, mi = +0,77V 


Dấu T na rằng thế của cặp Fe°⁄Fe?” lớn hơn thế của cặp 
2H}/H; vì FeŸ' oxi hóa H; theo phản ứng 
2e 
2Fe3* + Hạ = 2Fe” + 2H 
tức là electron chuyển từ cực bên cặp 2H” HH; sang cực bên cặp 
Fe?'/Fe”!. 


~ z ^ O .) V2A 
Cũng đo như cách trên ta được B22 „#0 = 0,76 V 


Dấu - chỉ rằng thế của cặp Zn”!/Zn° bé hơn thế của cặp 
2H'/Hạ vì H” oxi hóa Zn° theo phản ứng 
2e 
Zn° + 2H = Zn?* + Hạ 
tức là electron chuyển từ bên cặp Zn”'/Zn° sang cặp 2H! "H¿. 


Trong các sách, đặc biệt là trong các sách tra cứu về hóa 
phân tích, người ta thường cho sẵn giá trị thế tiêu chuẩn (E°) 
của các cặp oxi hóa khử liên hợp. Dựa vào giá trị E° của các cặp 
oxi hóa khử liên hợp ta có thể so sánh cường độ chất oxi hóa và 
chất khử của cặp ấy với các cặp khác, từ đó mà có thể dự đoán 
được phản ứng oxi hóa khử có thể xảy ra được không. 


Thí dụ, căn cứ vào giá trị BộI,⁄2C1 = +1,36V và 


BPe*/p)* = 0/77V thì Cl¿ là chất oxi hóa mạnh hơn Fe'*„- 


nhưng Fe?! S là chất khử mạnh hơn CÍ, nên Cl;ạ sẽ oxi hớa 
Fe?" thành Fe” 


5.3. Những yếu tố ảnh hưởng đến thế oxi hóa khủ, thế 
oxi hóa khử tiêu chuẩn điều kiện 

Trong thực tế chất oxi hóa và chất khử của một cặp oxi 
hóa khử liên hợp thường tham gia phản ứng phụ với các chất 
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có mặt trong dung dịch như phản ứng kết tủa, phản ứng tạo 
phức, phản ứng axit bazơ... V%  Q YÊN 

Trong điều kiện này, để đánh giá đúng cường độ chất oxi 
"hơa và chất khử ta dùng thế oxi hóa khử điều kiện. Từ giá trị 
thế tiêu chuẩn E° ghi trong các sách, ta có thể tính được giá 
trị thế tiêu chuẩn điểu kiện (E”) của các cặp oxi hóa khử ở ' 
điều kiện thí nghiệm xác định. 

Sau đây ta tính E°” trong một số trường hợp cụ thể. 

Thí dụ I : Tính thế oxi hóa khử tiêu chuẩn điểu kiện của 
cặp Cu”'/Cu! khi có mặt I . Cho Te¡ = 1012 và By '†/cụu† = 
0,17 V 

Trong dung dịch có các cân bằng sau : 

Cu” + e = CuỲ 

Cu" + I= Cull 

Cu?” + e+ IF e Cull 
[Cu”” ] 
[Cu ] 





Ta có : E =Etu2?u† + 0,059 lg () 


Khi có I7 thì 
E = E82*⁄y+ + 0,059 lg [Cu”][T] 





VỊ Toy = (G10 1071 = cếoi 
1 Cul [ u ]I TỶ B= [Cu”] 
[ Cu”” ] 
£- sẽ _TO | 50»x<tyg/2B DI... 
nên ta có : E =2 ru? + 0,059lg [Cu] Ton (2) 


Từ (1) và (2) ta có : 
Shấi [ SIớI 


Lểu : Cu 
O K-R0B420000/10u108501c¬ ì S7 —————- 
EQ,21⁄4\+ + 0,0ð91g Ti =EQ21⁄y+ + 0,059]g [Cu 0,059181 


Vậy : EØ2*„ + = EQ,21„„+ -0,059lg Tcụi 


+ 
/Cu Cu” /Cụ 
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10 ta được 


Thay giá trị Bê? xv† = 0,17V và Tcụi 


+ = 0,17 - 0,059lg 102 = 0,86V 


Ge” 
ST ã 
Như vậy khi cố mặt I7 thế tiêu chuẩn của cặp Cu”t/Cu† 


chuyển thành thế tiêu chuẩn điều kiện có giá trị cao hơn hẳn 
(0,86V).-. 
Thí dụ 2 : Tính thế oxi hóa khử tiêu chuẩn điều kiện của 


cặp Co*f/Co?” khi có mặt NH¡. 
Cho hằng số bền tổng cộng của phức Co(NH¡)ÿ¿” là đy = 
= 10® ; 


10?' hàug số bền của phức Co(NH¿),” là đ; 


ECo3+ hết = 1,84V. 


Trong dung dịch có cân bằng : 
Co?*' + e œ Co?" 
Co* + 6NH; = Co(NH;j¿” Ổi 
Co? + 6NH; = Co(NH;),“ 8a 


Phán ứng oxi hóa khử khi có mặt NHạ 
= Co(NHạ),?* 


Co(NH;)¿ˆ” + e= 
[ Co?"] 
2+ + 0,059 ly ———_——- q 
Xây 4 [Co21 ) 


ý. = Ơ 
Ta có : E = B3 2x 


Khi có mặt NHạ thì : 
E = EB3t + 0059 ] LCo(NHø) ¿*1- 
= 2+ : _ 
Co /Co B [ Co(NH.) TÂẾ | 

[Co(NH,)¿ `] 

T8 SỔ = 1O H(NH.T 

(Co” ][NH;) ] LCo(NH)#*] /, (ca3*| 
(Co(NH;jj"] 2 ` [Co] 





2+ 
[Co(NHạ)“ ] 
Ủạ = [ Co2”1 [(NH;) 16 
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Nên : E = E#3+ + 0088 ¡g [CS ”] ổi 
ên — “Cơ” “@ 2+ › B [Co2*1 ổ› (2) 





Từ (1) và (2) ta có : 
BỢ 3+, + 0,0591g JÓ5 JU, NI =BQ21⁄.,2+ + 00ø9gL°S—] 
Co2T , 1" NÊN 
[ Co2*] 8y — [ Co?) 





Co 


8; 
Vậy : BE 3+ Kê Eq3t Nuệt + 0,059lg ñ 


Thay giá trị Ø, và Øạ vào ta tính được giá trị E° 
4.39 


: 10 F 
ECu32„v2+ = 1,84 s 0,069 lg T s7 = 0,06V 


Vậy khi có mặt NHạ do Co và Co?” tạo phức với NHạ có 
độ bền khác nhau nên thế tiêu chuẩn điều kiện giảm xuống chỉ 
còn 0,05V. 

Thí dụ 3. Đối với những phản ứng oxi hóa khử có ion H* 
tham gia thì E° của những cặp oxi hóa khử loại này được xác 
định khi [H'] = 1 (pH = 0). Nếu thực hiện phản ứng ở pH z 
0, thì do ảnh hưởng của ion HỶ ta phải dùng thế điều kiện E°, 

Chẳng hạn, thế tiêu chuẩn của cặp AsO/¿?/AsOx”~ được ghi 
trong các sách là thế đo được khi pH = 0. Nếu thực hiện phản 
ứng ở pH z 0 thì do ảnh hưởng của pH đến cường độ oxi hóa 
khử của các chất nên phải dùng thế điều kiện (E°). 

Phản ứng oxi hóa khử AsO,” 

AsO¿” + 2e + 2H' = AsO¿” + H,O 
giải 0,059 2 [AsOj ][H*]2 
s = 2E ===: + ——— ————— 
Ta có E ẢsOä ⁄AsO3 2 E [AsO3"] 


Nếu ở điều kiện [AsOj ] = [AsO$ ] = 1 và pH # 0. 


ĐẸ 


thì : 





| 0,059 ỳ 
0° _ mo se ; 
B° = EAoj Asoị Ì Tp l8 [H'] 
Đức BAsO} /Asoi” Bộ 2 vóc 


Giá sử ở pH = 8 thì 
E° = 0,57 - 0,059 x 8 = 0,098 V 
Vậy ở pH = 8, thế tiêu chuẩn điều kiện của cặp AsO/?7 
/AsOạ” chỉ còn 0,098V, trong điểu kiện đó tính oxi hớa của 
AsO¿” giảm về tính khử của AsO;” tăng. 


5.4. Thế của dung dịch hỗn hợp gồm chất oxi hóa và 
chất khử liên hợp - dung dịch đệm thế 

Thế của dung "dịch của một cặp oxi hóa khử liên hợp (như 
Fe”/te?' ; MnO/, H'/Mn” ; Cr;O;7, H!/Cr”'...) thay đổi rất ít 
.khi tăng nồng độ chất oxi hóa hay chất khử của hệ lên nhiều 
lần. Loại dung dịch này được gọi là dung dịch đệm thế, giống 
như dung dịch hỗn hợp của cặp axit bazơ liên hợp là dung dịch 
đệm pH. 

Thí dụ, thế oxi hớa của dung dịch hỗn hợp Fe” và Fe” đều 
có nồng độ 1 moll : 

[Fe?”] 


Xe O (HC TP th vn 
B= EB2tpa+ + 00598 1 Ty - 


` 1 : 
 = 0,77 + 0,059 lg 1 = 0,77V 


Nếu thêm vào 1 lít dung dịch đó 0,5 mol Fe?! thì : 
[Fe] = 1 + 0,ð = 1,5 mol/l 
[Fe”] = 1 mol 


Thế của dung dịch lúc này là : 
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1 
b = 0,77 + 0,059 lg ". 0,76 V 


Nếu thêm vào 1 lít dung dịch trên 0,5 mol Fe”' thì 
[Fe?] = I1 mol 
[Fe] = 1 + 0,5 = 1,5 moll 


1,ỗ 
Ta có : E = 0,77 + 0,059 lg sa = 0,78V 
Như vậy khi tăng nồng độ chất oxi hóa hay chất khử lên 
gấp rưỡi thì thế cũng chỉ thay đổi 0,01V. 
5.5. Thế oxi hóa của dung dịch hỗn hợp gồm chất oxi 
hóa và chất khử của hai cặp oxi hóa khử khác nhau 


Thí dụ : Tính thế oxi hóa của dung dịch hỗn hợp gồm CeT! 
(chất oxi hớa của cặp (Ce”!/Ce?*) và Fe” (chất khử của cặp 
Fe?!/te?') trong các trường hợp sau : 


a) Cc 4? = 9. 10? mol/1, Cp¿2† = 10” mol/l 
b) Cc„#† Ơr2† = 10”! mol/l 
e) Cc¿4† = 1,1. 10 mol ; Cr¿2* = 10 mol 


lI 


Cho biết : BC c4? 3£ = 1,B5V và ĐEQ212 2+ = 0,77V. 


Thế tiêu chuẩn của hai cặp này khác nhau rất nhiều nên 
CeT' là chất oxi hóa mạnh và Fe”” là chất khử mạnh, nên khi 
trộn chúng với nhau sẽ xảy ra phản ứng. 

Ce* + Fe? =Ce? + Fe? 
a) Vì Cp¿2+ > Cc¿4† nên sau phản ứng Fe?” còn dư và 
[Fe”] = 10! -9.. 107 = 102 mol] 
VÀ : [Fe”] = 9.102 mol 


Thế của dung dịch trong trường hợp này tính theo cặp nào 
cũng được, nhưng thường tính theo cặp nào tính được nồng độ dễ 
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dàng hơn sẽ thuận lợi và ngắn ngọn. Trường hợp này ta tính thế 
của dung dịch theo cặp Fe”/Fe”!. 





- [Fe!] 
B= BR.22,22 + 0,059lg tre] 
9.102 
E = 077 + 0059 lg — .— = 0,8V 


b) VÌ C¡.2? = C¿„#† nên theo phản ứng trên phản ứng xảy 
ra vừa đủ, nên do đó : 
[Fe”] 
[Fe] = Ce*? 
Tính thế theo cặp Fe”'/Fe? 


I 
fs 
® 

Ni 


° [Fe”*] 
E = BE Q2 22 + 0,059 lg tre] Fe] 
Cũng có thể tính theo cặp Ce®!/Ce”' : 
[ Ce?"] 
B= Bế at + 0069 lg Làn 


Cộng hai vế của 2 phương trình : 
[Fe?*][ Ce?”] 
[ Fe?*][ Ce?”] 


Vì: —- [Fe] = [Ce*] và [Fe?*] = [Ce*] 
số Fe?”][ Ce°°] — 
Ế Lpe2!J[Ce3*#) ” 


2E = EP3+, 3+ +EC 4+, 3† + 0,0691g 


Ccte 


c 2+ + Bo 41 c7 0,77 + 1,55 


c) Vì Ce"” > Fe”“ nên sau khi phản ứng Ce”” còn dư, trường 
hợp này ta tính thế của hệ theo cặp Cef/Ce'' vì tính nồng độ 
Ce”” và Ce”” dễ dàng hơn : 
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[Ce'*] 1,110? ~ 10! = 102 mol4 
[Cef] = 10 mol. 

: 10? » 
E = 155 + 0,059 lg Tê 1,B6V 


Chú ý : Trong phép tính toán trên ta coi phản ứng giữa chất 
oxi hóa và chất khử của hai hệ xảy ra hoàn toàn bởi vì hằng số 
cân bằng của phản ứng này khá lớn (xem cách tính hằng số cân 
bằng của phản ứng oxi hóa khử ở mục 5.6). 


5.6. Hằng số cân bằng của phản ứng oxi hóa khử 
Giả sử có phản ứng oxi hóa khử : 
aO, + bkhạ = bO, + akh, 
Trong đó : ÓỐ và khạ là cặp oxi hóa khử liên hợp thứ 1 


O¿¿ và kh; là cặp oxi hóa khử liên hợp thứ 2 
Hàng số cân bàng của phản ứng trên là : 
[kh,Ƒt O, 1° 


t 
[ kh; LO, J° 
Nửa phản ứng đối với cặp Ì : aÖ + ne = akh; 


Nửa phản ứng đối với cặp 2 : bkh; - ne = bO,, 


Khi phản ứng trên đạt tới trạng thái cân bằng thì ta tính 
thế như sau : 








Š 0,059 tOu” 
( 5 Š = 1 
Tính theo cặp 1. E OX/khi n Tin 








0,059 [O, lý 
£ _ lô) l ' 
Tính theo cập 2. 5 = tho + ñ T pP 
2 


Ta có : 














b 
0,0ø9_ IO 0,059. 19s 
b5 + lg = B_. + B A 
cKV§h) n “({[khj} 2kh¿ n ”[khj] 
bị a 
©XVkhi OxXkh+ - n Z 1O, 1P [khạP 
K 
O 
n(EC /khị Bo sAnj) 
Vậy. : Em 0,059 
n(EŸ ~ E2) 
hay : K =Ii0 9% (B.4) 


Thí dụ 1. Tính hằng số cân bằng của phản ứng giữa Ce'' và 
Fe”. 

Cho Eee2f c3 = 1,B5V và Efe° „e2† = 0,77V 

Cef + Fe” = Ce* + Fe” 
Áp dụng công thức (ð.4) ta có : 
1,55 — 0,77 

Phản ứng có giá trị hằng số K rất lớn nên có thể coi phản 
ứng xảy ra hoàn toàn. Để thấy được mức độ hoàn toàn của phản 
[Fe]  [Ce”] 

và 

[Fe]  ([Ce”] 
dịch Cef“ vào Vml dung dịch Fe?! có cùng nồng độ. Như vậy số 
mol của 2 ion Cef* và Fe?” ban đầu như nhau. Khi cân bằng ta 
CÓ : 


. Khi đổ Vml dung 








ứng này ta hãy tính tỉ số 


[Fe?'] = [Ce] và [Fe”] = {Ce*|. Do đóơ : 
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= 10134 


_ tFe*fœ#J  (re*l\_ (tes*#Ï 
[Fe'Jt@e£°J  |IFe”lj  |icel 
3+ 3+ 
Suy ra : nà = ca = V103 = 105 
e e 


Như vậy sau khi phản ứng kết thúc, lượng Fe” chỉ còn 
khoảng một phần triệu lượng ban đầu, có thể coi phản ứng đã 
xảy ra hoàn toàn. 








Thí dụ 2. Tính hằng số cân bằng của phản ứng giữa Cr;ạO;” 


và Fe? trong môi trường axit. Cho Bề O2— 2 cllt 1,36V : 
Re D2? = 077V. 
CrạOz” + 6Fe”” + 14H! = 2Cr”' + 6Fe” + 7H;O 
6(1.36 ~ 077) 


Áp dụng công thức (5.4) ta có: K = 10 9% ~ 101, 


Hằng số có giá trị rất lớn nên phản ứng này xảy ra hoàn 


toàn. Giả sử trộn Vml dung dịch CrạOz7 cố nồng độ š mol với 
VmịỊ dung dịch Fef' cớ nổng độ C mol/l. Như vậy trong dung 
dịch số mol Fe” gấp 6 lần số mol CrạO;”. Do đó theo phản 
ứng trên 2 ion này phản ứng với nhau vừa hết. Giả sử khi kết 
thúc phản ứng nồng độ ion H” trong dung dịch là 1 mol/l1. Khi 
phản ứng kết thúc thì : 


[Fe*] = 3[Cr”] 
[Fe”] = 6[Cr;O2” ]. Vì [H'] = 1 mol nên : 


[Cr3†T12[Fe3†]6 (IFe3*]⁄4)2{ Fe3”]9 


7 
4+ 
TH. 











([Fe?”] 
Giả sử nồng độ ban đầu của Fe” là € = 0,1 moll vì K 
rất lớn, phản ứng xảy ra hoàn toàn nên có thể coi [Fe”] = 10 
mol]. 
7 
2 „-3|LF€”] ` 
K= S10 =Ị = 10; 
ỏ [ Fe?”] 
3+ | 
[Fe””] ẻ 10x83 =: q21 
[ Fe?”] 2.101 
: AT h 
Vậy : LF° Ì _ “Íịg6216 _ jg8#8 
([Fe?'] 


Như vậy sau khi kết thúc phản ứng, lượng Fe”Ì còn lại trong 
dung dịch chỉ bằng một phần ngàn triệu lượng Fe” ban đầu, tức 
là phản ứng xảy ra hoàn toàn. 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


5.1. Cân bằng phương trình các phản ứng oxi hoá khử. Chỉ 
rõ chất oxi hoá. chất khử, quá trình oxi hoá, quá trình khử: các 


cặp oxI hoá khử. 


5,O¿ +l-» S07 +. 
Cr,O;” +I +H+Cr”“+l,+H,O. 
PbO, + Mn”” + H” -› Pb”” +MnO, + H,O 
PbO; + H,O, + CH„,COOH -> Pb(CH„COO), + O,2 + H,O - 
MnO, +NO, +H” >Mn”+NO,„ + H;O 
SuO,ˆ + Mn” + H,O > SO,ˆ” +MnO, +H” 
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sn5 + H,O,+OH ->SnO,ˆ SO,ˆ + H,O 
As,8, + H,O,+OH + AsOj ` +SO/ˆ +H,O 

As¿z8,+ NO; + HỶ —› H¿AsO, + SO,jˆ + NO, + HO 
As,8; + NO, + HĨ — H„AsO, + SO,“ +NO, + H,O 
Sb,S, + NO„ + HỶ -› HSbO, + SO,” + NO, + H,O 

5.2. Viết phương trình Nec cho hệ oxi hoá khử sau (ở 25°C 

và bỏ qua hệ số hoạt độ) 

a) Ag/Ag: b) Znˆ”/Zn; 

c) Fe ”/Ee”? đ) LỰI : 

e) MnO, , H/Mn”, H,O: g) PbO,,„, H”/Pb”, H,O; 

h) Fe(CN)¿” /Fe(CN),! ; ¡) O,/OH ; 

k) Cu(NH,),'/Êu(NH,),`. 


5.3. Cho E° _ 0/2101. GD. v20) S00/017X. 
MnO;/Mn“ Fe“”/Ec“ 
_ _=1,36V. Hãy suy đoán chiều các phản ứng có thể 
Cl„/2CI | 


xảy ra trong các hệ sau: 

a) KMnO, + FeSO,+ H,SO, b) FeCl; + MnCIl, + H,SO, 

c) FeCl, + KMnO, + H,SO, đ) Cl, + FeCl, 

5.4. Tính thế oxi hoá khử tiêu chuẩn điều kiện của cặp 
Fe(HD/Fe(ID trong dung dịch có dư F_ để tạo phức FeF,” có 
hằng số bền tổng cộng j¡ „ = 10!°!, Biết E° =Ũ,T717V . 


AT, v —ị 3 
EcŸ*?/Ro?t 


5.5. Tính thế oxi hoá khử tiêu chuẩn điều kiện của cặp 
Co(IID/Co(I) trong điều kiện có dư NH,, để tạo thành các phức 
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Co(NH,)¿”° (,„= 103) và Co(NH¿)¿ˆ” (¡„ = 10°9. Biết 
E9 =L84V. 


CoŠ*JCg2# 

5.6. Thế oxi hoá khử tiêu chuẩn của cặp Zn“'/Zn° là -0,76V. 
Thế oxi hoá khử tiêu chuẩn điều kiện của cặp khi có dư NH; để 
tạo phức Zn(NH,), GIÒI E = -1,0V. Tính hằng số bền tổng cộng 
Bị; của phức. 

5.7. Thế oxi hoá khử tiêu chuẩn của cặp Cu/Cu” là 
E,= +0,153V. Thế oxi hoá khử tiêu chuẩn điều kiện của cặp đó 
khi có dư SCN: để tạo kết tủa CuSCN { là E„= 0,998V. Tính 
tích số tan Tcusen: 

5.8. Giải thích tại sao Ag kim loại không tác dụng với HC] 
nhưng lại tác dụng được với HÌ, giải phóng ra khí H¿. 


Cho biết E2, =+0.8V;T,„.ị = 10 LẦN YTTO) 10 10A 
S S ă z 


5.9. Tính hằng số cân bằng của các phản ứng sau: 

a) Ce?' + ge?! c= 0e" + Ee” 

b) MnO, + 5Fe””+8H”  Mn”” + 5Fe” + 4H,O 

e_ r,O; +6L + 14H > 2Cr” + 31, + THạO 
trong dung dịch có nông độ cân bằng của ion H” là 1M. -ˆ 


Cho biết: đu 4+... “Lö5V; Eˆ 5 =ồ0,T/V. 
\. e 


e 1+ /( Fe”? / FoÈ#t : l 


P° 151V) 
MnO¡,H'/Mn“,H,O ” ỉ 


B .ị =136V;E” =0,54V. 
Cr,O?~,H† /Cr”? ,H,O TT 
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5.10. Thế oxi hoá khử tiêu chuẩn của các hệ sau là: 

5O; +10e+ 12H” =>1,+6H,O0, E† =1,2V 

l¿+ 2e = 2l 9=0,54V 

Tính hằng số cân bằng của phản ứng giữa IO; và [ trong 
dung dịch có: a) pH = 6 và b) pH = 1. 

5.11. Tính hằng số cân bằng của phản ứng giữa Cu”” và Ï 
trong dung địch có dư KI để kết tủa Cul (Te„¡= 10 `”. 

Cho biết: Bề, suov+ =+0,153V và nh án S10,54V, 


u”*/Cu : 

5.12. Tính thế oxi hoá khử của dung dịch hỗn hợp: 
a) Ce!" 0,01M + Fe” 0,1M 
b) Ce”” 0,1M + Fe” 0,1M 
c) Ce'” 0,11M + Fe”” 0,1M 

Biết: E =1,44V và E® = 0,68V . 


vuit /Co9†? Fe”†/ Fo#t 
5.13. Cho dung dịch hỗn hợp: 
a) MnO, 0,02M + Fe“ 0,1M + HỶ có nông độ cân bằng 1M 
b) MnO, 0,02M + Fe“ 0,2M + HỶ có nồng độ cân bằng 1M 
- Tính thế oxi hoá khử của dung dịch. 
- Tính tỉ sế [Fe ”]/[Fe”] và [Fe”] trong dung dịch hỗn 
hợp (a). 


Cho: E°,. - „ =0,77Vvà E} =:151V5 
—  hu#*/po2t MnO;,H!/Mn?',H,O ` 


5.14. Tính thế oxi hoá khử của dung dịch hỗn hợp: 
a) CrạO¿“ 0,01M + Fe” 0,06M + HỈ (với [H”]= 1M) 
b) Cr,O„° 0,015M + Fe”” 0,06M + HỶ (với [HT] = 1M) 
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: z Tử lề Š 2 : 2 ¬ + + ca DU) 
Tính nồng độ cản bằng của Cr,O, , Fe”. Fe” và Cr 


trong dung địch hỗn hợp (a). 
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Cho: E° =0.77V và E° =1,36V. 


Ee3?/ke?t Cr,Oƒ,H*/Cr”*,HuO 
5.15. Tính thế oxi hoá khử của dung dịch hỗn hợp: 
MnO, 0,01M + Fe”” 0,05M + Fe” 0.1M + HỶ (với [H”]= 1M). 


Chu: E”..... ;.=Ũ77VvàN =1,B1V. 
 “RoÐ*/Re3+ Ý5 “MnO¡,H*/Mn”! HạO 


Phần thứ húi 
MỘT SỐ PHƯƠNG PHÁP ĐỊNH LƯỢNG 
HÓA HỌC 


Chương Ï 
PHÂN TÍCH THÊ TÍCH 


1.1. Nguyên tắc của phân tích thể tích 


Phân tích thể tích là phương pháp phân tích định lượng dựa 
trên sự đo thể tích của dung dịch thuốc thử đã biết chính xác 
nổng độ (gọi là dung dịch chuẩn) cẩn dùng để phản ứng hết với 
chất cần xác định (gọi là chất định phân) có trong dung dịch 
cần phân tích. Dựa vào thể tích và nồng độ của dung dịch chuẩn 
đã dùng để tính ra hàm lượng chất cẩn xác định có trong dung 
dịch phân tích. 


Để tiến hành phân tích, ta làm như sau : Lấy dung dịch 
phân tích vào bình nón sạch, thêm chất chỉ thị thích hợp, rồi 
thêm từ từ dung dịch chuẩn từ buret vào dung dịch định phân, 
quá trình đó gọi là sự chuẩn độ. Thời điểm lượng thuốc thử 
thêm vào vừa đủ tác dụng toàn bộ chất định phân gọi là điểm 
tương đương. Để nhận biết điểm tương đương, người ta dùng 
những chất gây ra sự biến đổi có thể quan sát được ở sát điểm 
tương đương như sự thay đổi màu sắc của dung dịch, sự xuất 
hiện kết tủa .. Những chất như vậy được gọi là chất chỉ thị. 
Tại thời điểm mà ta quan sát thấy sự biến đổi màu dung dịch 
thì ngừng chuẩn độ, thời điểm đó gọi là điểm cuối chuẩn độ. 
Thông thường điểm cuối chuẩn độ không trùng với điểm tương 
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đương vì ta khó tìm được chất chỉ thị gây ra sự thay đổi đúng 
tại điểm tương đương. Vì vậy phép chuẩn độ thường mắc phải 
sai số. 


1.2. Các yêu cầu dối với phản ứng dùng trong phân tích 
thể tích - phân loại các phương pháp phân tích thể tích 

Các phản ứng hóa học được sử dụng trong phân tích thể 
tích phải thoả mãn các điều kiện sau đây : 

- Chất định phân phải phản ứng hoàn toàn với thuốc thử 
theo một phản ứng nhất định. 

- Phản ứng phải xảy ra nhanh và chọn lọc, nghĩa là thuốc 
thử chỉ tác dụng với chất định phân chứ không tác dụng với các 
chất khác có lẫn trong dung dịch phân tích. 

- Phải có chất chỉ thị thích hợp để nhận ra điểm tương 
đương. 

Vì phải thoả mãn các điều kiện trên, nên tuy số lượng các 
phản ứng hóa học rất nhiều, nhưng chỉ có một số hạn chế các 
phản ứng được sử dụng trong phân tích thể tích. 

Người ta thường phân loại các phương pháp phân tích thể 
tích theo 2 cách : 

e Phân loại theo bản chất của phản ứng chuẩn độ 

g) Phương pháp axit ~ bazơ (phương phớp trung hòa) ` 3 
Dựa trên phản ứng giữa các axit và bazơ đế định lượng ˆ 
chúng. 

b) Phương phúóp kết tủa 

Chủ yếu được dùng để định lượng các chất tạo được hợp 
chất ít tan. Tuy số phản ứng tạo thành kết tủa rất nhiều, nhưng 
số phản ứng thoả mãn các yêu cầu của phân tích thể tích rất 
Ít, nên việc sử dụng phương pháp này trong định lượng bị hạn 
chế nhiều. 
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c) Phương phóp tạo phúc 

Sử dụng phản ứng tạo phức, chủ yếu giữa các ion kim 
loại và các phối tử để định lượng các cation kim loại và 
một số amion. Thuốc thử được sử dụng phổ biến nhất là 
các complexon, 

d) Phương phóp oxy — hóa khủ 

Sử dụng phản ứng oxi hóa - khử để xác định nhiều nguyên 
tố đặc biệt là các nguyên tố chuyển tiếp và cả một số chất hữu 
cơ. 

e Phân loại theo cách xác định điểm tương đương của quá 

trình chuẩn độ 

gø) Các phương phóp hóa học 

Xác định điểm tương đương của quá trình chuẩn độ dựa vào 
sự biến đổi đột ngột các hiện tượng (màu sắc, xuất hiện kết tủa 
..) quan sát được. 

b) Các phương phóp hóa lí 

Xác định điểm tương đương của quá trình chuẩn độ dựa 
vào sự biến đổi đột ngột các tín hiệu vật lí nào đó của dung 
dịch phân tích như điện thế của điện cực, độ dẫn điện, cường 
độ màu ... 


1.3. Các cách chuẩn độ 

Trong phân tích thể tích, người ta thường dùng các cách 
chuẩn độ sau : 

1.31. Chuẩn độ trực tiếp 


Cách chuẩn độ này được tiến hành như sau : 
Nhỏ trực tiếp dung dịch chuẩn thuốc thử R vào dung dịch 
chất định phân X. R phản ứng với X chẳng hạn : 
R + X = RX 


Dựa vào thể tích dung dịch chuẩn và nồng độ của nó, để 
tính hàm lượng chất X. 


1.32. Chuẩn độ ngược 

Cách chuẩn độ này được dùng trong trường hợp phản ứng 
giữa R và X xảy ra chậm hoặc không tỉm được chất chỉ thị thích 
hợp để xác định điểm tương đương. Nguyên tắc của cách chuẩn 
độ này như sau : Thêm một lượng chính xác và dư dung dịch 
chuẩn R vào dung dịch chất định phân X, tạo mọi điều kiện để 
R phản ứng hoàn toàn với X. Sau đó chuẩn độ lượng thuốc thử 
dư R bàng dung dịch chuẩn A thích hợp. Dựa vào thể tích và 
nồng độ của các dung dịch chuẩn R và A để tính hàm lượng 
chất X. 


1.3.3. Chuẩn độ thay thế (còn goi là chuẩn độ đẩy) 

Nguyên tắc của cách chuẩn độ này như sau : Cho chất cần 
xác định X tác dụng với chất MY thích hợp để thực hiện phản 
ứng đẩy : 

MY + X = MX + Y 

Sau đó chuẩn độ Y bằng một dung dịch chuẩn R thích hợp. 
Dựa vào thể tích và nồng độ của dung dịch chuẩn R để tính 
hàm lượng chất X. Cách chuẩn độ này chỉ dùng khi không có 
phản ứng hoặc chất chỉ thị thích hợp cho việc. chuẩn -độ. trực: tiếp 
chất X%. 


1.3.4. Chuẩn độ gián tiếp 


Nguyên tắc của cách chuẩn độ này như sau : Chuyển chất 
cần xác định X vào hợp chất chứa một ion hoặc một nguyên tố 
có thể xác định trực tiếp bằng thuốc thử và chất chỉ thị thích 
hợp. 
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1.4. Dụng cụ dùng trong phân tích thể tích 


Các dụng cụ dùng trong phân tích thể tích chủ yếu là các 
_dụng cụ đo thể tích như pipet, buret, bình định mức... Việc mô 
tả tỷ mỹ cấu tạo và cách sử dụng các loại dụng cụ dùng trong 
phân tích thể tích được trình bày trong giáo trình thực tập, ở 
đây chỉ nêu nguyên tắc và cách sử dụng một vài thứ quan trọng 
nhất. 


Buret là một ống thủy tính dài, hình trụ, có chia độ, phần 
cuối ống là một vòi có khóa bằng thủy tỉnh mài nhám để điều 
khiển cho dung dịch đựng trong buret chảy ra theo ý muốn. Hình 
lia và 1.1b trình bày các loại buret thường dùng trong các phòng 
thí nghiệm. 


Pipet là dụng cụ được dùng để lấy một thể tích xác định 
và chính xác dung dịch. Có hai loại pipet là pipet chia độ và 
pipet có bấu (gọi là pipet thường). Pipet chia độ cũng được khác 
độ (tương tự như buret), có nhiều loại pipet với thể tích khác 
nhau. Dùng pipet loại này có thể lấy được khá chính xác những 
thể tích khác nhau của chất lỏng. Tuy vậy, loại pipet này có thể 
tích dung dịch cần lấy kém chính xác hơn loại pipet thường. Đối 
với loại pipet thường, trên bầu pipet có in thể tích dung dịch 
mà pipet có thể lấy như 2 ml ; ð ml ; 10 ml ; 20 mì... Trên 
pipet có khắc một vạch ngấn có nghĩa là toàn bộ thể tích dung 
dịch trong pipet từ vạch ngấn đến hết là thể tích ghi trên bầu 
pipet. Có loại pipet khắc 2 vạch ngấn có nghĩa là thể tích dung 
dịch trong pipet giữa hai vạch ngấn là thể tích ghi trên bầu 
pipet. Trên hình 1.1 trình bày hình dạng 2 loại pipet (l.lc), giá 
cắm pipet (1.1d) và cách sử dụng pipet (1.1e). 


Bình dịnh múc thường dùng để pha chế các dụng dịch có 
một thể tích xác định, chẳng hạn pha một dung dịch chuẩn từ 
chất gốc, để pha loãng các dung dịch đặc thành các dung dịch 
loãng, để hòa tan một mẫu phân tích thành dung dịch có thể 


tích xác định. Thí dụ, muốn hòa tan a(g) mẫu thành 250 ml 
dung dịch rồi từ đó lấy dần những thể tích khác nhau xác định 
để làm các thí nghiệm. Trong phòng thí nghiệm có nhiêu loại 
bỉnh định mức có thể tích khác nhau. Thể tích ghi ở trên bình 
là thể tích dung dịch đựng trong bình cho tới vạch ngấn khác 
trên cổ bình. Các loại bỉnh định mức có dung tích: 5ð ml ; 10 ml ; 
15 ml ; 25 mì ; 50 mì ; 100 mì ; 2 } 5 l, 10 l (hình 1.10. 


1.5. Kiếm tra thể tích của pipet, buret, bình định mức 


Các dụng cụ đo thể tích dung dịch thường làm bảng thủy 
tỉnh, nên thể tích ghi trên các dụng cụ chỉ đúng ở nhiệt độ đã 
ghi trên dụng cụ. Nếu đo ở nhiệt độ khác nhiệt độ ghi trên dụng 
cụ thì thể tích dung dịch đo được sẽ sai khác một ít. Khi đó ta 
phải tiến hành hiệu chỉnh lại thể tích của dụng cụ đo trong điều 
kiện thí nghiệm. 

Cách kiểm tra và hiệu chỉnh các dụng cụ đo thể tích. 


Để kiểm tra thể tích của buret, ta rửa sạch buret, đổ vào 
đó nước cất hai lần, lấy vạch không. Chuẩn bị một cốc cân sạch, 
khô, có nắp đậy và cân trước khối lượng trên cân phân tích có 
độ chính xác 0,0001 gam. Lấy từ buret vào cốc cân 5ð mì nước 
cất. Đậy nắp cốc cân và cân. Khối lượng của ð mì nước cất là 
hiệu số khối lượng của hai lần cân (không cố nước và có nước). 
Ghi khối lượng của ð ml đầu. 5au đó lại làm đầy nước trong 
buret đến vạch O, lại lấy vào cốc cân 10 ml nước từ. buret. và 
xác định khối lượng như lần trước. Bàng cách tương tự tiếp tục 
cân l5, 20, 25 v.v... đến 50 ml nước chảy ra từ buret. Đo nhiệt 
độ của nước. Dùng bảng tra khối lượng riêng của nước ở nhiệt 
độ đó, từ các số liệu đó ta sẽ tính được thể tích chính xác bằng 
cách lấy khối lượng nước đã cân chia cho khối lượng riêng của 
nó. Thí dụ với 5 mì đầu ở 15°C cân được 5,052g, ở nhiệt độ đó 
khối lượng riêng của nước là 0,9979 thì số hiệu chỉnh là : 


Vục = Vịp- Vạụ, = (5,052 : 0/9979) - 5,00 = +0,063 ml 


108 


Bằng cách tính toán tương tự ta xác định được Vụ. đối với 
các khoảng thể tích của buret. Vẽ đường biểu diễn sự phụ thuộc 
của Vị, (gbỉ trên trục tung) vào thể tích dung dịch trên buret 
(ghi trên trục hoành). Đường biểu diễn đó được gọi là đường hiệu 
chỉnh. Dùng đường hiệu chỉnh đó có thể xác định được hệ số hiệu 
chỉnh đối với những thể tích bất kỳ nhận được khí dùng buret đó 
để chuẩn độ. 

Dung tích của pipet cũng được kiểm tra tương tự như khi 
kiểm tra buret. Thí dụ, khi kiểm tra một pipet có thể tích ghi 
trên nó là 2ð ml, cân lượng nước chảy ra ở 179C được 24,3ðg, 
khối lượng riêng của nước ở 17°C là 0,99767. Thể tích thực của 
pipet là : 

Vụ = 24/35 : 0,99767 = 24.41 ml 

Sai số khi dùng pipet này để lấy 25 ml chất lỏng là : 

25 - 24,41 
25 


Dung tích của bình định mức cũng được hiệu chỉnh tương 
tự như cách hiệu chỉnh dung tích pipet. 


x 100 = 2,36% sai số khá lớn. 


1.8. Chuẩn bị các dung dịch chuẩn 


Dung dịch chuẩn (của một chất) là dung dịch đã biết chính 
xác nồng độ của chất trong dung dịch. 

Dung dịch chuẩn có thể pha chế bằng cách cân một lượng 
cân chính xác hợp chất ban đấu dùng làm thuốc thử, hòa tan nó 
bằng một dung môi thích hợp đến một thể tích xác định. Từ 
lượng cân và thể tích dung dịch ta sẽ được dung dịch cố nồng độ 
chính xác. Những chất có thể dùng để pha chế các dung dịch 
chuẩn như cách trên gọi là các chất gốc. Những chất gốc phải 
thoả mãn các điều kiện sau : 

- Chất phải tỉnh khiết, độ tỉnh khiết của nó phải đạt mức "tỉnh 
khiết hớa học" hoặc ít nhất cũng thuộc loại "tỉnh khiết phân tích" 
(ượng tạp chất còn lẫn trong hóa chất không vượt quá 0,1%). 
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- Thành phần hóa học của chất phải ứng đúng với công thức 
kể cả nước kết tỉnh. 

- Chất và dung dịch của nó phải bền, không bị phân hủy 
trong những điều kiện thường, không tác dụng với oxi, với CO, 
của không khí, không hút ẩm, bền với ánh sáng... 

- Khối lượng phân tử hoặc nguyên tử của chất càng lớn càng 
tốt để giảm sai số khi cân chất chuẩn. 

Các chất như K;Cr;O; ; H;C;O¿.2H¿O ; Na;COa, các kim loại 
Cu, Ag, Au tỉnh khiết hóa học hoặc tỉnh khiết phân tích là các 
chất gốc vì chúng thoả mãn các điều kiện trên. 

Đa số các hóa chất không phải là chất gốc, để có dung dịch 
chuẩn của chúng, trước hết pha một dung dịch có nồng độ gần 
đúng, sau đó dùng một dung dịch chuẩn thích hợp để xác định 
chính xác nồng độ của nó. 


1.7. Cách tính toán kết quả trong phân tích thể tích 


Trước khi trình bày cách tính toán kết quả trong phân tích 
ta cần nắm vững cách ghi các số liệu thực nghiệm sao cho đúng 
và có nghĩa. Các con số phải ghi thế nào để con số cuối cùng là 
con số gần đúng, còn các con số trước là số chính xác. Tất nhiên 
tùy theo độ chính xác của dụng cụ đo mà ta lấy các số cho thích 
hợp. Thí dụ, ta cân một mẫu trên cân phân tích có độ chính xác 
tới hàng mg thì ta chỉ đọc tới con số thứ 4 sau dấu phẩy của 
hàng gam, chẳng hạn 7,2435 (g) đọc như vậy có nghĩa con số 5 
cuối cùng là con số gần đúng, còn các con số 7,243 là những Số 
chính xác. Khi chuẩn độ dùng buret có độ chính xác tới 0,1 mì, 
thì khi ghỉ kết quả chẳng hạn 15,12 ml có nghĩa là con số 2 là 
số gần đúng và con số 15,1 là số đúng, nếu viết thành 15,125 ml 
thì số ghi chẳng có nghĩa gì cả. 

Các kết quả thu được khi tính toán ta cũng chỉ lấy những con 
số có nghĩa theo dụng cụ nào kém chính xác nhất. Thí dụ, cân trên 
cân phân tích có độ chính xác hàng mg được 0,ỗð246 (g) mẫu, hòa 
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tan thành 100 mì bằng bình định mức có độ chính xác 0,1 ml, 
lấy 20 mì dung dịch bằng pipet có độ chính xác 0,01 mì, cho vào 
bình nón, rồi chuẩn độ bàng dung dịch chuẩn 0,1N (dùng buret có 
- độ chính xác 0,1 ml) thì dùng hết 15,1ỗ ml. Tính % chất cần xác 
" định cố trong mẫu phân tích (với giả thiết đÌg chất cần xác định 
- là 20). 

15,15x0/1 100 100 


%X = — Top * 7o *20* 0z2yg 


làm các phép tính nhân chia ta được : 28,879146016. 


Nhưng nếu ta ghi kết quả là 28,879146016% thì thật là vô 
nghĩa. Trong các dụng cụ ta dùng thì buret và bình định mức có 
độ chính xác kém nhất, nên kết quả cuối cùng tính toán được ta 
chỉ được lấy theo độ chính xác đó, tức là kết quả cuối cùng chỉ 
được lấy 28,88%, trong đó con số 8 cuối cùng chỉ là số gần đúng. 








Cách tính kết quả phân tích tùy thuộc vào yêu cẩu biểu diễn 
kết quả. Kết quả có thể biểu diễn hàm lượng chất cần xác định 
dưới dạng nồng độ, khối lượng (khối lượng chất cần xác định có 
trong mẫu) : hàm lượng phần trăm theo khối lượng v.v... 

Để tiện cho việc tính toán kết quả phân tích, người ta 
thường biểu diễn nồng độ dung dịch chuẩn bằng nồng độ đương 
lượng, còn trong các phòng thí nghiệm phục vụ sản xuất thường 
biểu diễn nống độ dung dịch chuẩn dưới dạng độ chuẩn theo chất 
cấn xác định. 

Giả sử trong chuẩn độ trực tiếp ta lấy Vml dung dịch cần 
định phân đem chuẩn độ thì hết V,ml dung dịch chuẩn có nồng 
độ đương lượng là N¡,. Dung dịch chất cần định phân có nồng 
độ đương lượng là N, thì : 

Số mili đlịg của chất chuẩn là VỊN. 

Số mili địg của chất định phân là VN, 

Vì số mili đìg của 2 chất phản ứng với nhau bằng nhau nên 
ta có biểu thức : 
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Từ đó suy ra : 





Nếu muốn biểu diễn nồng độ dưới dạng mol/1 thì ta phải biết 
địg của chất cần xác định trong phản ứng chuẩn độ. ` Đlg nhỏ hơn 
(hoặc lớn hơn) khối lượng mol bao nhiêu lần thì giá trị nồng độ 
mol/ lớn hơn (hoặc nhỏ hơn) nồng độ đương lượng bấy nhiêu lần. 

Để tính hàm lượng chất cần xác định ra khối lượng hay 
phần trăm khối lượng ta làm như sau : Giả sử ta cân a(g) mẫu 
phân tích đem hòa tan thành dung dịch rồi định mức thành 250 
mÌì dung dịch chẳng hạn, sau đó lấy ra 25 mì để chuẩn độ, cần 
tiến hành chuẩn độ 2 - 3 lần lấy kết quả trung bình. Gọi thể 
tích trung bình của 3 lần chuẩn độ là Vml dung dịch chuẩn có 
nồng độ đương lượng là N và địg của chất cần xác định trong 
phản ứng chuẩn độ là Ðx thì khối lượng của chất cẩn xác định 
X có trong a(ø) mẫu là : 


VN 250 

x Z 1000 ' 25. 

và hàm lượng phần trăm của chất X trong mẫu là : 
VN 250 100 


'“Ể: TR0Đ. AB St ng (9) 


Nếu nồng độ dung dịch chuẩn biểu diễn. bằng độ chuẩn theo 
chất cẩn định phân (TA„ g/ml) thì cách tính. toán như sau : - 


. Đxy (g) 


%X = ——ac——: — (%) 


Trong phương pháp chuẩn độ ngược, giả sử ta thêm vào 
dung dịch phân tích một thể tích xác định (VAml) nhưng dư dung 
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Í› SÃ 
Các boiet k 
4ch<- thiết bị tự động; c-buret báu vị tự động; Ì«nút nhẩng 2-bảu thủy tỉnh để dụng dụng 


dịch chuất # để xà dụng dịch dự; đống canxi clurua dựng đầy với sông và canxi 
vlorua núng § 






Các bucet ọ : h Ặ . h Ằ 
CAN nh chứa trung gian; 6-buret có dụng lượng Sml 9mỗi vạch chia 0,02m); 7- 
Ông Hiến nạp nối 3 với buyết 6; 8-khóa dẫn đôi; 9-đấu cuối buyết, TÚ -mao quan tự dòng định 


điểm không: IÍ-ntáo quản dễ xả dong dịch chuẩn thừa. 
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: = Si 
: lẽ trên PúreL có vạch màu 
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Đặc huzết khi để mài : 
ơ các vị trí khác nhậu : 
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Đọc trên huïet trên prển trắng có vạch Độc buret khí dụng dịch khone 
Độc 24/47m| Đục 25 62n,, 


đIÌNH T1, Một số buret, bình định nuức. 
Cách sử. dụng chúng 









TỶ. ng, 


trong suối, 


đến, Tường buyết dựng đúng dịch trung suốt nguồn xắng đại phía sac cười quản xát 













Nự quản xát khi định mức 


ức Đình định tức -ø troue bình đũih nức 


Cức ¿xl 





Hạp hình định c:ứ 
1-đèn: 2-bình đựng nước. 3-phẩu: $-ống 
thuy tỉnh: Š-hình định mức được giữ bảng 
lưới amian 








Vị trí của các ngán tay khi lấy mẫu 


bằng bipet Đụng cụ để lấy vào pipet những Giá để pipet 


chát lỏng dễ bay hơi độc 
1-quả búp cao su: 2-nút cao sự; 3-ông 
thuy tỉnh rộng: 4-bình đựag dụng chịch; 
Ã-pixt 
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dịch chuẩn A có nồng độ đương lượng là NẠ. Sau khi A đã phản 
ứng hết với chất cân xác định X, ta chuẩn độ lượng dư A bằng 
dung dịch chuẩn B có nồng độ đương lượng là Nụ hết Vụ ml 
thì : 

VANA — VụNg 250 


K LÊN 1000 - 8g :Dx (8) 
%X = VẠNA — BỤ,Ng 250 100 
_ 1000 “10g. 7 Ni Vi? 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


1.1. Nêu nguyên tắc của phương pháp phân tích thể tích. 
Thế nào là sự chuẩn độ, điểm tương đương, điểm cuối? 

1.2. Những yêu cầu của phản ứng hoá học được dùng trong 
phân tích thể tích? 

1.3. Nêu nguyên tắc của các cách chuẩn độ: a) chuẩn độ 
trực tiếp; b) chuẩn độ ngược: c) chuẩn độ thay thế; đ) chuẩn độ 
gián tiếp. 

1.4. Cách kiểm tra thể tích các dụng cụ dùng trong phân 
tích thể tích: pipet, buret, bình định mức. 

1.5. Cần hoà tan 30g KNOs vào bao nhiêu m] nước để được 
dung dịch có nồng độ 15% (DH,o = Ig/ ml). 


1.6. Cần lấy bao nhiêu ml H,SO, 98% (D = 1.84g/m)) để pha 
1 lít dung địch 35% (D = 1.26g/m)). 

1.7. Có bao nhiêu gam NH; nguyên chất trong 1 lít dung 
dịch NH; đặc 25% (D = 0,906g/m]). 

1.8. Cần cân bao nhiêu gam Na,CO,, (M = 105,989) để điều 
chế 250m] dung dịch có nồng độ 0,1M. 


1.9. Tính nồng độ mol/⁄l của dung dịch HƠI đặc 37,27% 
() = 1,18äg/ml): Mục, = 36,461). 

1.10. Cần lấy bao nhiêu ml CH„COOH đặc 98% (D = 1,055g/m]) 
để pha 250m] dung dịch 1M (McH.coon = 60.053). 

1.11. Hàm lượng phần trăm theo khối lượng của dung dịch 
Na,CO; 1,603M là 14,71%. Tính khối lượng riêng của dung dịch 
đó. MNa.,CO;¿ =105,99. 

1.12. Dùng dung dịch K;Cr,O; để chuẩn độ các chất khử 
trong môi trường axit mạnh. Cần cân bao nhiêu gam K„Cr;O; 
để pha 250ml dung địch 0,1N (My co, = 294,192). 

1.13. Thiết lập công thức tính hàm lượng của Na;CO, trong 
sôđa kĩ thuật, biết rằng hoà tan a gam sôđa kĩ thuật thành 
V ml dung dịch, lấy eo ml đem chuẩn độ, dùng hết V,¡¿y ml có 
nông độ đương lượng là N¡;e. Phản ứng chuẩn độ: 

CO¿” + 2H” = CO, + H,O 

1.14. Thiết lập công thức tính: 

a) Số gam Fe có trong mẫu phân tích. 

b) Hàm lượng % theo Fe và % theo Fe,O; có trong mẫu 
phân tích. 

Thí nghiệm được tiến hành như sau: cẩn a gam mẫu phân 
tích, hoà tan thành V mì dung dịch, lấy ra e mì để phân tích. 
Khi phân tích, khử tất cả Fe”” trong dung dịch xuống Ee“” và 
chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn K,Cr¿O„ trong môi trường axit. 
Dung địch này có độ chuẩn theo Fe là TR,CraO;/Fe Và thể tích 
tiêu tốn là VK,Cw„O, (m}). 


[16 


1.15. Tính số gam Na,SO,.10H,O (M = 37. giải thích theo 
dung dịch phân tích nếu thêm vào đó 0ml dung địch 


và chuẩn độ lượng lon Pb”” còn lại bằng dung dịch ED1. : 


„ P r trỉnh : 

thì tôn hết. 1Omìl. 
(a) 
(b) 
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Chương II 


PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ AXIT BAZO 
(PHƯÓNG PHÁP TRUNG HÒA) 


Phương pháp này dựa trên các phản ứng trao đổi proton 
giữa các axit và bazơ. Các phản ứng dùng trong phương pháp 
này đều phải thỏa mãn các yêu cầu của các phản ứng dùng trong 
phân tích thể tích. 

Trong phương pháp này, người ta thường dùng dung dịch 
chuẩn là dung dịch axit mạnh (HƠI, H;SO,) để chuẩn độ các 
dung dịch NaOH, KOH, NH;, các muối cacbonat và dùng dung 
dịch chuẩn là các dung dịch bazơ mạnh (NaOH, KOH) để chuẩn 
độ các dung dịch axit như HƠI, H;S5O„, HNO¿, H;ạPO¿, CH;COOH, 
và muối amoni . 

Trong quá trình chuẩn độ, pH của dung dịch thay đổi dần, 
ở gần điểm tương đương pH của dung dịch thay đổi đột ngột. 
Lợi dụng đặc điểm này người ta sử dụng những chất có màu 
thay đổi theo pH để nhận ra điểm tương đương. Những chất đó 
được gọi là chất chỉ thị axit bazơ (hay chất chỉ thị pH). 


2.1. Chất chỉ thị axit bazơ 


Chất chỉ thị axit bazơ thường là những axit (kí hiệu Hlnd} 
hay bazơ hữu cơ yếu (ký hiệu là IndOl), dạng axit và dạng bazơ 
của nó có màu khác nhau, vỉ vậy màu sắc của chất chỉ thị thay 
đổi theo pH. 

Thí dụ, metyl da cam (axit 4' - dimetylaminoazo - benzen - 
4 - sunfonic) là một axit yếu (ký hiệu là Hlnd) : trong dung ˆ 
dịch nó phân ly theo phản ứng. 

Hlnd = H” + Ind” 


màu đỏ màu vàng 
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Sự đổi màu của chất chỉ thị theo pH được giải thích theo 
các thuyết sau. 
e Thuyết ion 
Trong dung dịch, các chất chỉ thị phân ly theo phương trình : 
Hlnd + H;O = HạO' + Ind (a) 


Ind + HO = HInd + OH -&) 

Dạng axit (HInd) và dạng bazơ liên hợp (Ind) có màu khác 
nhau. Khi pH của dung dịch thay đổi, các cân bằng thuận nghịch 
(a) và (b) sẽ chuyển dịch về phía phải hoặc phía trái và dung 
dịch có màu của dạng axit hay dạng bazơ. 

e Thuyết nhóm mang màu 

Theo thuyết này, trong phân tử của các chất chỉ thị có các 
nhớm mang màu, thí dụ nhớm : 


`" va : xa 


vì vậy các chất đố có màu. Khi pH thay đổi, cấu trúc của các 
nhớm mang màu thay đổi nên chất chỉ thị đổi màu. Trong phân 
tử các chất chỉ thị còn cố những nhóm có tác dụng làm cho 
màu chất chỉ thị đậm hơn hoặc tươi hơn, những nhớm đó gọi là 
các nhóm trợ màu như các nhóm - OH ; -NH; ; - CIl.. 
e Thuyết ion — nhóm mưung màu 
Thuyết này kết hợp hai thuyết trên và giải thích được hầu 
hết hiện tượng đổi màu của chất chỉ thị axit bazơ. Theo thuyết 
này, khi chất chỉ thị cho hoặc nhận proton thì cấu trúc của nó 
thay đổi. Thí dụ : 
- Metyl da cam có thể tồn tại trong dung dịch ở các dạng có 
cấu trúc khác nhau tùy theo pH của dung dịch như sau : 
OH- 
(CH;NH =(= N -NH -{ È- §O; = 
+ 


dạng axit (HInd) màu đỏ 
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=* (CH;,N -{È N =N -{È% SO; 
dạng bazơ (Ind) màu vàng ` 


- Phenol phtalein trong dung dịch có thể tồn tại ở các dạng 
có cấu trúc sau : 





HOyyN CV” 
ty 7” 'G@ 
Q90 q~^ốn 
c-Q xế COO- 
C=O ` 
Dạng lacton không màu . Không màu 


ti y” "` "ty j`) ° 


(H?) C— 
C—OH =——— Rất Rất kiểm OH 
(ÖH") COO- —=. (H® COO- 
COO- . 
Không màu Dạng quinon màu đỏ tím Không màu 


VÌ vậy, trong môi trường axit metyl da cam có màu đỏ 
phenolphtalein không màu trong môi trường kiếm metyl da cam 
có màu vàng, phenol phtalein có màu đỏ 'tÍím, -trơng- môi'- trường 
rất kiềm phenol phtalein lại không màu. l 

Khoảng đổi màu của chất chỉ thị 

Đớ là khoảng pH trong đó chất chỉ thị đổi màu. Ta kj tính 
khoảng đó : : 

HIlnd = H' + Ind” 


[HT]IInd"] 
Hạ, [ HInd ] 


{[ Hñnd ] 


Rút Ề H = - 
út ra P pKR, - lg Fimd"] @.1) 
,„ „ L[HInd ] `. Sa 

Tỷ số tin ] quyết định màu của dung dịch. Mắt của người 


bình thường có thể phân biệt màu của dạng này với màu của dạng 
kia khi nống độ của dạng này hơn nồng độ của dạng kia một số lần 
tùy thuộc vào độ tương phản màu của hai dạng. Giả sử đối với chỉ 
thị số lần khác nhau này là ¡1O thì : : 


[ HInd ] 1 : 

————— = ~¬ thì nhận được màu của Ïnd 
[Ind] 10 

[ HInd ] 10. 

—————- = -~ thì nhận được màu của HĨnd. 
[Ind ] b 

Thay vào biểu thức (2.1) ta có : 


pH = pK + 1 (2.2) 
Như vây, khoảng pH đổi màu mà mắt ta nhận được là 2 
đơn vị pH. Cụ thể khi pH < pK, - I1 chất chỉ thị có màu của 
dạng axit Hlnd và khi pH > pK, + 1, chất chỉ thị cố màu của 
dạng bazơ Ind. Khoảng đổi màu của các chất chỉ thị khác nhau 
thì khác nhau tùy theo ta có thể nhận được màu của đạng này 
khi nồng độ của nó lớn hơn dạng kia bao nhiêu lần : giả sử n 
lần thì khoảng đổi màu là : 
pH = pKÑ, + lgn 
Đổi với loại chỉ thị chỉ cố một màu, tức là 2 dạng axit và 
bazơ chỉ có một dạng có màu còn dạng kia không màu. Chẳng 
hạn phenolphtalein dạng Hlnd không màu và dạng ÏInd cố màu 
hồng. Khi đó màu của dung dịch sẽ do nống độ của Ind” quyết 
định. Nếu C là giá trị mà Ind cần đạt tới thì mới nhận được 
màu của nó, nếu nồng độ ban đầu của chỉ thị là Co, thì giá trị 
pH làm dung dịch xuất hiện màu là : 
Co — 
pH = pK; - lạ —~œ—— (2.3) 
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Như vậy, pH đổi màu của chất chỉ thị phụ thuộc vào nồng 
độ của nó. Thí dụ trong dung dịch phenol phtalein bão hòa màu 
hồng xuất hiện khi pH = 8, còn trong dung dịch phenolphtalein 
loãng hơn 10 lần thì ở pH = 9 dung dịch mới xuất hiện màu 
hồng. 

Ngoài khái niệm khoảng pH đổi màu của chất chỉ thị, người 
ta còn dùng khái niệm chỉ số pT' của chất chỉ thị để chỉ giá trị 
pH mà tại đớ chất chỉ thị đổi màu rõ nhất. Khi chọn chất chỉ 
thị cho một phản ứng chuẩn độ ta phải chọn chất chỉ thị có pT 
gần điểm tương đương nhất. 


Một số chất chỉ thị axit bazơ thường dùng trong phương 
pháp trung hòa được trình bày trong bảng 2.1. 


Bảng 2.1 
Một số chất chỉ thị axit bazơ thường dùng 

















































































Khoảng Giá trị Màu của Màu của 
Chất chỉ thị pKa z 
pH chuyển pT dạng axit dạng bazơ 
màu 

Timol chàm (nấc 1) 12 - 28 đỏ vàng „ 
Metyl da cam 37 31 - 44 đỏ vàng 
Metyl đỏ 51 44 - 62 đỏ vàng 
Quỳ ˆ 50 - 80 đỏ zanh 
Phenol đỏ 80 64 - 80 :.- Vàng --J}. - đỏ . 
Timol chàm (nấc 2) 92 80 - 96 ` vàng ˆ chàm ˆ 
Phenol phtalein 92 80 - 10 không màu _ đỔ 
Bromcrezon đỏ 64 52 - 68 vàng - | _ đỏ ta 
Bromthimol xanh 73 62 - 76 vàng xanh 
Bromcrezon xanh 49 40 - 56 vàng xanh . 
Timolphtalein 97 91 - 106 không màu xanh 
Alizarin vàng 107 10 - 12 vàng tím nhạt 
Tropeoln OO (nấc 1) 185 12 - 32 đỏ tím vàng 
Tropeolin OO (nấc 2) 1T! - 18 vàng da cam nâu 





Các chất chỉ thị có màu dạng axit và dạng bazơ càng tương 
phản và khoảng pH đổi màu càng hẹp càng tốt vì như vậy rất 
dễ nhận ra sự đổi màu ở gần điểm tương đương. 

Để có được chất chỉ thị đổi màu rõ ràng khi pH thay đổi 
trong khoảng hẹp (0,22 - 0,5 đơn vị pH), người ta dùng hỗn hợp 
của các chất chỉ thị Một số chất chỉ thị hỗn hợp được dùng trong 
chuẩn độ axit bazơ được trình bày trong bảng 2.2. 




























Bảng 2.2 
Một vài hỗn hợp chỉ thị dùng trong phương pháp 
axit - bazơ 
Ki cản SU 
Thành phần hỗn hợp Màu của | Màu của dạng 
dạng axit bazö 
Metyl da cam 01% trong nước | 
Indigocacmin 0,25% trong nước tím xanh lá cây 
Bromecrezon xanh 0.1% trong HạO 
Metyl da cam 0,22% trong HO vàng xanh lục 
Bromcrezon xanh 0,1% trong rượu 
Metyl đỏ 0,2% trong rượu đỏ nhạt xanh lá cây 












Bromtimol xanh, muối natri 0.1% 





trong nước 
Phenol đỏ, muối natri 01% trong 
nước 






vàng tím 






Thimol xanh 01% trong rượu 507 
Phenol phtalein 01% trong rượu 









2.2. Sự thay đối pH của dung dịch trong quá trình chuẩn 
độ - cách chọn chất chỉ thị 


Giá trị pH ở điểm tương đương trong mỗi phản ứng chuẩn độ 
axit bazơ tùy thuộc vào bản chất của axit, bazơ và nồng độ của chúng. 


Thí dụ chuẩn độ axit mạnh HCl bằng bazơ mạnh NaOH 
HCl + NaOH = NaGCl + H,O 


Ỏ điểm tương đương, trong dung dịch chỉ có NaCl, pH của 
dung dịch bằng 7, không phụ thuộc vào nồng độ của muối, tức 
là không phụ thuộc vào nồng độ của axit và bazơ mạnh. 

Khi chuẩn độ CHCOOH bằng bazơ mạnh NaOH 

CHaCOOH + NaOH = CH;COONa + H;O 


Ỏ điểm tương đương, trong dung dịch chỉ có CH;COONa là 
muối của một axit yếu và bazơ mạnh, pH của dung dịch > 7 
và phụ thuộc vào nồng độ của muối tức là phụ thuộc nồng độ 
của dung dịch axit và kiềm. 

Khi chuẩn độ dung dịch NH; bằng dung dịch HƠI 

NHạ + HCI = NH„CI 


Ỏ điểm tương đương, trong dung dịch chỉ có muối NH„CI là 
muối của bazơ yếu và axit mạnh, pH của dung dịch < 7 và phụ 
thuộc vào nồng độ của axit và bazơ yếu. 

Bằng tính toán và thực nghiệm đều thấy rằng pH của dung 
dịch trong quá trình chuẩn độ ở gần điểm tương đương có sự 
thay đổi đột ngột.. 

Nếu biểu diễn sự thay đổi pH của dung dịch theo lượng dung 
dịch chuẩn (axit hay bazơ) thêm vào thì ta được đồ thị gọi là 
đường chuẩn độ. 

Các đường chuẩn độ cho phép ta theo đối sự biến đổi pH 
của dung dịch ở các thời điểm khác nhau, xác định điểm cuối 
của quá trỉnh chuẩn độ, khoảng pH thay đổi đột ngột (bước nhảy 
của quá trình chuẩn độ), dựa vào đó để chọn chất chỉ thị Để 
chọn chất chỉ thị thích hợp cho phép chuẩn độ, ngoài việc "vẽ 
đường chuẩn độ, ta còn dùng cách tính sai số, tùy thuộc vào 
khoảng sai số cho phép mà ta chọn những chất chỉ thị có pT 
thích hợp. 
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2.2.I. Chuẩn độ axu mạnh bằng bazơ mạnh 


Giả sử chuẩn độ 100 mì dung dịch HƠI 0,1M bằng dung dịch 
NaOH 0,1M 
Phản úng chuẩn độ : 
HƠI + NaOH = NaCl + H;O 


Vụ, = 


Ta tính pH của dung dịch trong quá trình chuẩn độ : 
¬ Khi chưa thêm NaOH, phần axit đã chuẩn độ (F) : F = 
0, trong dung dịch chỉ có 
HCI —> pH = -lgCjc = 1,0. 
~ Khi thêm 5O ml dung dịch NaOH, đã trung hòa được một 
nửa lượng HƠI (P = 0,5) 
C _— ĐŨ x 0] 
HCI 100 + 50 
- Khi thêm 90 ml dung dịch NaOH, đã trung hòa được 90% 


HCI Œ£ = 09) : 
10. 01 
[1] = 100 + 90 


- Khi thêm 99 mÌ NaOH, đã trung hòa được 99% HCI (F 
= 0,99) như vậy còn 1% HCI. 


1.01 
[H1] = 100 + 99 


- Khi thêm 99,9 mì NaOH, đã trung hòa được 99,9% HƠI (Œ 

= 0,999), như vậy còn lại 0,1% HƠI chưa bị trung hòa. 
01.01 
[HH] = 10+ 999 

- Khi thêm 100 m] NaOH, đã trung hòa hết HƠI (Œ 
= 1,0) trong dung địch chỉ có NaCl ->pH = 7. 

- Khi thêm 100,1 ml NaOH, lượng NaOH dư 0,1 ml (Œ = 
1,001). 


= 333.107 -> pH = 1,48 


= 5,226. 10 ¬> pH = 2,28. 


= 510” —> pH = 3,3 


= 510” => pH = 4,3 


0/1. 01 


[OH ] = 100 + 100,1 10 "” —> pOH 4,3 —> pH ï 
- Khi thêm 101 ml NaOH, dư 1 mì NaOH (F = t,01) 
¬ 1. 01 -33 
“TỶ... nó. = = 10,7 
[OH ] 100 + TÔI 10 pOH 3,3 —> pH : 
- Khi thêm 110 ml NaOH, dư 10 mì NaOH (F = 1,1) 
10. 01 -232 
“TT an 10 = ~—>pH = 11,ð8 
[OH ] 100 + 110 10 pOH = 2,32 —> pH : 


Ghi các kết quả trên vào một bảng để thể hiện mối quan 
hệ giữa phần axit HƠI được chuẩn độ và pH của dung dịch. Biểu 
diễn lên đồ thị ta được đường chuẩn độ trên hình 2.1 


Phần axit đã được chuẩn độ (F) pH của dung dịch 











Qua bảng trên và đường chuẩn độ, ta thấy khi axit chưa -bị 
chuẩn độ Œ' = 0) cho đến khi đã được chuẩn độ 99,90% (F = 
0,999) pH của dung dịch chỉ biến đổi 3,4 đơn vị. Nhưng khoảng 
chuẩn độ thiếu và thừa 0,1% (F từ 0,999 đến 1,001) thì pH thay 
đổi ð,4 đơn vị, sự thay đổi rất đột ngột tạo nên bước nhảy pH 
quanh điểm tương đương đường định phân. Nếu ta dùng chất chỉ 
thị có pT nằm trong khoảng bước nhảy trên (4,3 - 9,7) thì kết 
thúc chuẩn độ khi chất chỉ thị đổi màu thì sai số của phép chuẩn 
độ chỉ nằm trong khoảng + 0,1%. 
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\ 


Đường tương đương 









Khoảng chuyển màu của chất chỉ 
ythị metyl da cam (3.4 - 4.4) 
SH lãi < Khoảng chuyển màu của chất chỉ 

thị metyl đỏ(4.4 - 6.2) 
=—- Điểm tương đương Đường 
Điểm trung hoà trung hoà 
|_Khoảng chuyển màu của chất chỉ 
. 7L thị phenolphtalein (8.0 - 10.0) 








®'‹2Cc¬)Œ—Œ ĐÔ) —C<cm 

HöÃt 9142585 265333128.)201282xGb.23) ĐA 2BSCL4C= 
¬ 
= 
ˆ 





90 100 110 
Thể tích dung dịch NaOH, ml 
Hình 2Ï. Đường cong chuẩn độ dung dịch 
!ỊCI 0IN bằng dung dịch NaOH! 0IN 


Bước nhảy pH trên đường chuẩn độ phụ thuộc vào nồng độ 
của dung dịch chuẩn NaOH và nồng độ của dung dịch axit cần 
chuẩn độ HƠI. Nồng độ càng lớn thì bước nhảy càng dài. 

Để tiện so sánh, trong bảng sau trình bày sự thay đổi pH 
khi trung hòa 100 mÌi dung dịch HƠI 1M ; 0,1M và 0,01M bằng 
dung dịch NaOH có cùng nồng độ, khi tính có kể đến sự tăng 
thể tích dung dịch khi chuẩn độ. 


Phần axit đã được pH của dung dịch 
chuẩn độ (F) T 







































H : a) Bước nhảy 7,4 
th Đường tương đương hạ Bước nhấy S4 
Ị (c) Bước nhảy 3.4 
: : Khoảng chuyển màu của chất chỉ 
Ặ _Y mi metyl đa cam (3.4 - 4.4) 
s --<+ _ Khoảng chuyển màu của chất chỉ 
: Ƒ thị metyl đẻ(4.4 - 6.2) 
: -—— Điểm tương đương Đường 
8 Điểm trung hoà trung hoà 
9 Khoảng chuyển màu của chất chỉ 
10 ¡ phenolphtalein (8.0 - 10.0) 
II 
12 
13 
14 
90 100 110 


Thể tích dung dịch NaOH, ml 


Hình 22 Ảnh hưởng nồng độ của dung dịch axir và 
bazơ đến tính chất của đường cong chuẩn độ 
!. Dung địch FICI IN ; 2. Dung dịch fÍCI 0IN ; 3. Dung địch HCI 001N 


Biểu diễn các dữ kiện của bảng này lên đổ thị được hình 
22. 
Sơi số chỉ thị 
Sai số chỉ thị là sai số gây ra do điểm cuối của sự chuẩn 
độ (tức là pT của chất chỉ thị) không trùng-với pH-ở điểm tương. 
đương. Sai số thường tính theo sai số tương đối.. 





G—Ð 
§% = ~Ð x.100 
G - là giá trị gần đúng ; Ð - là giá trị đúng 
Thí dụ 1 : Tính sai số chỉ thị mắc phải khi chuẩn độ dung 


dịch HƠI 0,1M bằng dung dịch NaOH 0,1M nếu dùng chất chỉ 
thị cố pT = 5 và pT = 9. 
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Phương trình chuẩn độ 
HƠI + NaOH = NaCl + H;O 
pHụa = 7. 
1. Khi dùng chất chỉ thị có pT = 5 tức là kết thúc chuẩn 
độ ở pH = 5, việc chuẩn độ kết thúc trước điểm tương đương. 
G TT, Ð CV, — CoVẹ 


9% = DĐ X NV Chư,” SUe VD TS. TEVU 





Lượng axit chưa chuẩn 
= — : = x 100 
Lượng axit ban đầu 





(Dấu trừ vì chuẩn độ kết thúc trước điểm tương đương nên 
lượng axit đã chuẩn (V.C) < lượng axit ban đầu (V,C,) 
107.(V, + V,) 
3% = ~— ———— x 100 
10... V. 
Vì kết thúc chuẩn độ gần điểm tương đương nên VÀ ~ VỤ. 
Do đó : 
10”. 2V, 
§% =_ — —— x 100 = -0,02% 
102V, 


öO 
2. Khi dùng chỉ thị có pT = 9, tức là kết thúc chuẩn độ 
ở pH = 9 việc chuẩn độ kết thúc sau điểm tương đương tức là 
dư NaOH. 


Sứ ợ: Lượng kiềm dư 100 
dâu Lượng kiềm cần để chuẩn độ ° 
(Dấu + vỉ chuẩn độ thừa, tức là lượng NaOH dùng (V.C) > 
lượng kiếm cần để chuẩn độ VỤ€,). 
Kết thúc ở pH = 9 —> [H'] = 107 > [OH] = 10” 


[OH"](V¿ + VQ) 1Ù”..2V. 


5% = + ——qV, — = bit TÔ 100 = +0,02%. 
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Thí dụ 2. Nếu chuẩn độ dung dịch HƠI 0,1M bằng dung 
dịch NaOH 0,1M thì cần kết thúc chuẩn độ ở pH bằng bao nhiêu 
(hay dùng các chất chỉ thị có pT bàng bao nhiêu) để sai số cho 
phép chuẩn độ không quá 0,1%. 

Sai số không quá 0,1% tức là sai số trong khoảng từ -0,1% 
đến 0,1%. 

- Khi sai số -0,1% -> § = -0,001 hay -10 việc chuẩn độ 
kết thúc trước điểm tương đương nên : 


[H”]. (Vạ¿ + Vạ) 











-10 = - (với Vụ ~ V,) 
CGYG hộ ' 
[H]. 2V, 104 
0= ————— —> [H'] = 
101, Vy, 2 
10 4 
pH = -lg ~2 = 4+ lg2 = 423 


- Khi sai số bằng +0,1% -> § = 0,001 = 103 việc chuẩn 
độ kết thúc sau điểm tương đương, dư NaOH nên : 


[OH ]. (Vạ + Vạ 
————— (tớ V, ~ V,) 





ChŸo 
[OHT]. 2V, —— 1g” 
2= ——————=[DÖH] =`ˆ 
1Ò UV. 2. 


pOH = 4,3 => pH = 14 - 43 = 9,7. 


Vậy để phép chuẩn độ có sai số 0,1% thì kết thúc chuẩn độ 
trong khoảng pH : 4,3 - 9,7. Tức là phép chuẩn độ có thể dùng 
các chất chỉ thị có pT có các giá trị 4,3 - 9,7. 
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2.2.2. Chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh hoặc bazơ yếu bằng 
dxi. mạnh 


2.2.2.1 Chuẩn dộ CH;COOH bờàng dung dịch chuẩn NaOH 


Giả sử chuẩn độ 100 ml dung dịch CHạCOOH 0,1M bàng 
dung dịch NaOH 01M. pKc¡ coon = 475. 


Phỏn úng chuồn độ : 
CHạCOOH + NaOH = CH;COONa + HạO 

- Khi chưa thêm NaOH, trong dung dịch chỉ có CHạCOOH 
0,1M (CV) pH của dung dịch tính theo công thức : [H”] = 
= 
2 

- Khi thêm NaOH nhưng chưa trung hòa hết, trong dung dịch 
có CHạCOOH chưa bị trung hòa và CH;COƠ, đó là hệ đệm 
CHạCOOH/CH;COO, pH của dung dịch được tính theo công thức : 


— 1 
ÝK,C, —=>pH = s pKa ~ lg Ca. 


C. 
RE SE. ĐPg HE 


- Khi thêm NaOH vừa đủ để trung hòa hết CH;COOH, trong 
dung dịch chỉ có CH;COO” là một bazơ yếu, pH của dung dịch 
được tính theo công thức : 


H*] = \ K So Ho 
Ai, K,Ên,o - CC 


hay tính : pOH = K .Ơ, rồi tính pH = 14 - pOH. 


CHẠCOO _ 

- Khi thêm dư NaOH, trong dung dịch có NaOH dư và 
CH:COO. Vì CH;COO' là một bazơ yếu bên cạnh NaOH là một 
bazơ mạnh nên pH của dung dịch được tính theo NaOH dư. 

Tính theo các công thức trên ta được các giá trị pH biến 
đổi theo lượng CH;COOH đã được chuẩn (Œf) như sau : 
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: : F À : % 
Phần axit đã chuẩn độ (F) | pH của dung dịch 








0 2,808 

02 4,20 

05 : 481 

08 580 

089 680 

100 (diểm tướng dương) 8,B7 
101 10,68 

11 _ T62 

20 1252 


—==——=—:-.-..—---.--__...-_--...-....:......- ....-:..-- 
Biểu diễn các dữ kiện của bảng lên đồ thị ta cố hình 2.3. 
Nhỉn vào bình 2.3 và so sánh với hình 2.1 ta thấy : 
















lê Đường tương đương 

Ị 

2 

3} Điểm trung hoà 

: li@@5i Khoảng chuyển màu của chất chỉ 

J | ___J thị metyl đỏ(4,4 - 6,2) 

: AI —-C Đường trung hoà 

9k ch : A. Khoảng chuyển. màn của chất chỉ 

lô n ( xL, thị phenolphtalein (8,0 - 10,0) : 
H | + | ` Điểm tương đương (pH= 8,87) 

12 9 

II NaOH 
4————+———————— 

90 100 110 


Thể tích dung dịch NaOH, ml 


Hình 23. Đường cong trung hòa dung dịch CH;COOH 
01N bằng dung dịch NaOH 01N 





| 1. Điểm tương đương khi chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh 
không trùng với điểm trung hòa (có pH = 7) mà nằm ở miền 
kiếm (pH = 8,8?). 

2. Đường cong chuẩn độ trong chuẩn độ axit yếu bằng bazơ 
mạnh không đối xứng so với điểm tương đương (khác với hình 2.1). 


ở. Bước nhảy khi chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh (6,8 - 
10,68) nhỏ hơn rất nhiều so với bước nhảy khi chuẩn độ axit 
mạnh với cùng khoảng sai số 1% (3,3 — 10,7). 


4. Đường cong chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh được đặc 
trưng bằng sự tồn tại một tam giác được tạo thành do sự cắt 
nhau của đường chuẩn độ, đường trung hòa và đường tương 
đương (a) (b) (c). 

ð. Cũng như trường hợp chuẩn độ axit mạnh bàng bazơ 
mạnh, khi chuẩn độ axit yếu bàng bazơ mạnh thì bước nhảy của 
đường chuẩn độ cũng phụ thuộc vào nồng độ. Nồng độ càng lớn 
thì bước nhảy càng dài. Ví dụ : chuẩn độ dung dịch CH:COOH 
bằng dung dịch NaOH có cùng nồng độ, bước nhảy từ F = 0,998 
đến F = 1,002 có ApH như sau : 








¬T— 
Nổng độ CHạCOOH C¿ pH khi F = 0,888 | pH khi F = viet ApH =i 
†M 745 110 355 
01M 745 10,0 255 
001M 744 90 155 
0,001M 737 78 08 














_— — _——— _— 





Bước nhảy của đường cong định phân càng ngắn khỉ axit 
càng yếu (hỉnh 2.4). 

229.22. Chuẩn dộ dung dịch NHị bằng dung dịch HCI 

Giả sử chuẩn độ 100 ml (V¿ml) dung dịch NHị 0,1M (€,) 
bằng dung dịch HƠI 0,1M (C) ; cho PHNH¿ = 4,75. 


eE. 


Đường tương đương 


` œ~1GO : BC) B— 





90 : 100 110 
Thê tích dung dịch NaOH, mi 


Hình 24. Đường trung hòa dung dịch axi 0IN có các giá trị pK khác nhau 
1. HCI ; 2 CHạCOOH ; 3. Các axit yếu hơn CHạCOOH 


Phản ứng chuẩn độ 
NHạ + HƠI = NH,ỐI 
- Khi chưa thêm HƠI trong dung dịch chỉ có NHạ là một 
bazơ yếu, vậy pH của dung dịch tính theo “công “thức : 


[OH ] = ÝK,Cy rồi tính pH = 14 - pOH.. 


~ Khi chuẩn độ, trước điểm tương đương trong dung dịch có 
NHỰ + NH¿, đó là hệ đệm nên : 


Ợ 
pH = pK, - lg 6, với pR, = 14 - pRụ 


C„ - nồng độ của NH¿'; Cp - nồng độ của NHạ. 
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- Tại điểm tương đương, trong dung dịch chỉ có NHẠCI là 
một axit yếu nên : 


1014 
[H!] = VKC, với : K, = 10: 
NHạ 





C, - là nồng độ của NHỤT. 
- Khi thêm HCI dư, trong dung dịch có HƠI dư và NHị'. 
Vì NH¿` là một axit yếu bên cạnh HCI là axit mạnh, nên pH 
của dung dịch được tính theo HƠI dư. 
Tính theo các công thức trên, ta được các giá trị pH biến 
đổi theo lượng NH đã được chuẩn (F) như sau : 





Phần NHạ đã chuẩn độ (F) pH của dung dịch 





0,998 
100 diểm tướng dướng 
1002 
101 
110 





Biểu diễn các dữ kiện của bảng lên đổ thị ta có hình 25. 

Giống trường hợp chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh, đường 
cong chuẩn độ bazơ yếu bằng axit mạnh cũng cho thấy : 

1. Điểm tương đương không trùng với điểm trung hòa, mà 
ở miền axit (pHụy = 5,18). Bước nhảy pH : 6,26 - 4. Đường cong 
chuẩn độ không đối xứng so với điểm trung hòa. 

2. Đường cong chuẩn độ được đặc trưng bằng sự tồn tại của 
tam giác abe được tạo thành bởi các điểm cắt của đường chuẩn 
độ, đường trung hòa và đường tương đương. 































pH Đường tượng đương 

0 

| Điểm tương 

2 đương (5,13) 

3 \ [7Ã Khoảng chuyển màu của chất 
M : „ | \ ĐC: chỉ thị metyl da cam (3.4 - 4,4) 
) Ki NHÀ Sư ( Khoảng chuyển màu của chất 
; Điểm trung hoà Ì„ 4⁄-... chỉ thị metyl đỏ (4,4 - 6.2) 

lu 2 sô s2 C __ Đường trung hoà 
9.NH: Khoảng chuyển màu của chất 
10 | chỉ thị phenoiphtalein (8,0-10,0) 
HỦ —— c@m sợ le 

12 

13 

14 





90 . 100 110 
Thể tích dung dịch HC], mì 


Hình 25. Đường cong trung hòa của dung dịch amoniac 0IN bằng 
dung dịch HCI 0/IN 


ở. Bước nhảy của đường chuẩn độ cũng phụ thuộc vào nồng 


độ và hàng số phân ly của bazơ yếu. 


Sơi số chỉ thị 


Thí dụ 1. Tính sai số mắc phải khi chuẩn độ CH;COOH ˆ 
0,1M (pK, = 4,74) bằng dung dịch NaOH 0,1M nếu đùng chất 
chỉ thị metyl da cam (pT = 4), pHạụ = 8,87 (xem cách tính ở 


trên). 


Dùng chỉ thị có pT = 4, nghĩa là kết thúc chuẩn độ ở pH = 
4, ngừng chuẩn độ trước điểm tương đương, vÌ vậy trong dung 


dịch còn CHzCOOH chưa được chuẩn độ. 
Ta có : CH:COOH = H' + CH;COO” 
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[H*]J[CHẠCOO ]  ICH/COOHI [”i 

















K.= GIÁn Z0), 1< S00 lối 
ú (CH;COOH] _[CH;COO”] R, 
"Tỷ Tơ CH;COOH _ Lượng axit chưa bị chuẩn 
_ CHạCOO” — Lượng axit đã bị chuẩn 
1074 
= nG 074 __ 
Kí x7 in 1094 = 55 
`. Lượng axit chưa bị chuẩn T0 +e õ,5 85% 
° ` Lượng axit ban đầu È jZ. sa 


Nghĩa là có 85% axit chưa được chuẩn độ. 

Thí dụ 2. Tính sai số mắc phải khi chuẩn độ dung dịch NHạ 
0,1M (pK¿, = 4,74) bằng dung dịch HCI 0,1M nếu dùng chỉ thị 
cố pT = 9 và pT = 4 ; pH¿¿ = 5,13 (xem cách tính ở trên). 

“ Dùng chỉ thị cố pT = 9, nghĩa là kết thúc chuẩn độ ở 
pH = 9, ngừng chuẩn độ trước điểm tương đương (vì chuẩn độ 
kiếm bằng axit thì trong quá trình chuẩn độ pH giảm dẩn), vì 
vậy trong dung dịch còn NHị chưa bị chuẩn đệ. : 

Ta có: NHy + HO = NH¿' + OH 


[NH2 ][OH] ". [NH; [OH'] 














Ñg co bị = 
chê" HINH] [NH¿] Ry 
„ „ [NHạÌ Lượng kiếm chưa bị chuẩn 

TỶ SỐ TNH‡] F— NH: đã được chuẩn 

107 ~0,26 __ B5 

“ To-ăm * 1092 = 088. 

Lượng NH; chưa chuẩn 

DỊP Rệ Lượng NH: ban đầu và cái 
hi i06 2= sảngig 
— TINH] + [NHj ” 1T + 08587 727 


Sai số lớn, vậy không dùng phenol phtalein làm chỉ thị để 
chuẩn độ dung dịch NH bàng HCI được. 
* Dùng chất chỉ thị có pH = 4, việc chuẩn độ đã kết thúc 
sau điểm tương đương : 
Lượng axit dư 


: 100 
Lượng axit dùng để chuẩn ` 





S% = † 


Axit dư là axit mạnh HƠI nên nồng độ axit dư chính là 
[H'] = 10 Do đó : 


[H”]. (V¿ + Vọ 
§% = + —————T—————— x 100 
101, Vy 
l¡1 NHƯỢT 2 đi 
+ ———— x 100 = 0,2% 


S% ¬ 
101, V, 


2.2.3. Chuẩn độ các đu axit và đa bazơ 


2.2.3.1. Chuẩn độ các da axit bằng bazdg mạnh 

° H,SO, là một đa axit, nhưng có Ñ; = œ và Ñ;¿ =10”. 
Vì vậy việc chuẩn độ H;SO; bàng NaOH cũng tương tự như 
chuẩn độ HCI. 

Ý HạPO¿ là một đa axit có pK,ạ = 2,12 ; pK; = 7,21 và 
pKạ = 12,36. Vì vậy khi chuẩn độ dung dịch HyPO, bằng dung 
dịch NaOH sẽ xảy ra theo 3 nấc : ... „eo 


HạPQ, + NaOH = NaH;PO, + H;O 


NaH;PO¿ + NaOH = Na;HPO¿ + H;O 
Na;HPO¿ + NaOH NazPO, + H;O 
Việc tính toán sự biến thiên pH của dung dịch trong quá 
chuẩn độ H;ạPO¿ bằng NaOH cho thấy có hai bước nhảy pH ứng 
với hai điểm tương đương thứ I và thứ 2, còn ở điểm tương 
đương thứ 3 không có bước nhảy vì nấc thứ 3 chuẩn HPO, là 
axit rất yếu (pK, = 12,36). 
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1 1 
pHụy = ÿ (pR + pR¿) = 2 212 + 721) = 467 
pH này nằm trong khoảng đổi màu của metyl da cam. Vì 


vậy để chuẩn độ nấc I của H;PO, có thể dùng chỉ thị metyl da 
cam. 


(721 + 12,36) = 9,79. 


2| 


1 
pHụ¿ = 5 (pÑ, + pRạ) = 


pH này nằm trong khoảng đổi màu của phenol phtalein. Vì 
vậy có thể dùng chỉ thị này để nhận ra điểm tương đương thứ 2 
khi chuẩn độ H;PO¿ bằng dung dịch chuẩn NaOH. 


Trên hình 2.6 là đường cong chuẩn độ dung dịch HạPO, 
0,1M bằng dung dịch NaOH 0,1M 


Đường tương Đường tương Đường tương 
PÍH  đươngthứi dươngthứ2 đương thứ3 












của chất _ ƒ Í 
chỉ thị metyÌ... 


1 2 3 
Số mol NaOH thêm vào một mol HPOa 


Hình 26. Đường trung hòa H,PO, bằng dung dịch NaOH 
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2.2.3.2. Chuẩn độ da bazơ bằng oxit mạnh 


Ta xét sự chuẩn độ dung dịch Na;CO; (hay K;COa) —- 
dung dịch chuẩn HƠI, &0@:” là một đa bazơ có pÏp; = 


Ẩn;o „B8 Kn.o 
mu =1 | và p§; = 10” |K¿ạ = |. Căn 
2(HạCOa) 1H2CO+) 


cứ vào 2 giá trị pK ta thấy có thể chuẩn độ CŨ:” bảng HƠI 
theo 2 nấc. 


“ Nấc 1: CO” + H' = HCOx' 
1 1 
pHụai = = (pK; + pRK2) = 2 (6,62 + 10,35) = 8,34 


pH này nằm trong khoảng pH chuyển màu của phenol 
phtalein. Vì vậy có thể dùng nó làm chỉ thị để chuẩn độ CO¿” 
bằng HƠI theo nấc thứ nhất. 




















pH Đường tương Đường tương 
0 đương thứ I đương thứ 2 
L3 
Z1 x. +CO¿| 7 : 
31 Khoả + + Điểm tương đương thứ 2 
43 TH ly ÈAN | Ợ Khoảng chuyển màu của chất 
của chất chỉ thị metyl Ẳ..../...... Nưn nướ 
51 đa cám AI = 4.4) TỶ thị mety] đỏ (4.4 - 6.2) 
ì Ĩ Đường trung hoà 
8 SIẾn 
9 
I0‡ — - ~⁄-1..... 
II 
121CO2 
13 
14 
0. 1 2 3 


Số mol HC] thêm vào một mol Na;CO+a 


Hlình 27 Đường cong trung hòa Na,CO, bằng dụng địch HCI 
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° Nấc 2: HCOx + H' = CO; + H;O 

pHụạ; là pH của dung dịch bão hòa CO; và khi dư 1 giọt 
dung dịch axit chuẩn, pH đó khoảng bằng 4 nằm trong khoảng 
đổi màu của metyl da cam. Vì vậy có thể dùng chỉ thị này để 
chuẩn độ CO“ tới nấc thứ hai. 

Trên hỉnh 2.7 biểu diễn đường cong chuẩn độ Na;COx bằng 
dung dịch HƠI. 


2.3. Một số thí dụ về phương pháp chuẩn độ axit - bazơ 
2.3.1. Pha chế dung dịch chuẩn HCI, NaOH 


NaOH và HƠI đều không phải là chất gốc nên : 


* Để pha dung dịch NaOH nồng độ khoảng 0,1M, ta cân trên 
cân kỹ thuật khoảng 4,1g NaOli loại tỉnh khiết phân tích (tkpt) 
và pha thành 1 lít dung dịch bằng nước cất mới đun sôi để 
nguội. Dung dịch mới pha đựng trong bình polyetylen. 

Để xác định chính xác nồng độ dung dịch NaOH đó trước 
khi dùng ta cần chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn axit oxalic 
0,05M, với chỉ thị phenol phtalein. 

Axit oxalic là chất gốc có công thức là H;C;O,.2H;O (M = 
126,066). Dùng cân phân tích cân 6,3033 (g) tính thể H;€;O¿,. 
2H¿O (tkpt), chuyển vào bình định mức sạch 1 lít, hòa tan bàhg 
nước rồi định mức tới vạch mức. Dung dịch đựng trong bình 
polietylen hoặc bỉnh thủy tỉnh nút nhám. 

Dùng pipet lấy 25 mÌ dung dịch H;C;O¿ 0,05M vừa pha cho 
vào bình nón dung tích 250 ml đã rửa sạch và tráng 3 lần bằng 
nước cất. Thêm vào đó 2 giọt chất chỉ thị phenolphtalein. Từ 
buret dung tích 50 ml (hay 25 mÌ) đựng dung dịch NaOH cần xác 
định nồng độ, nhỏ từ từ dung dịch NaOH vào bình nón, vừa nhỏ 
vừa lắc đều cho tới khi dung dịch chuyển sang màu hồng nhạt 
bền trong vài giây. Tiến hành chuẩn độ ö lần lấy kết quả trung 
bỉnh. Giả sử thể tích trung bình dung dịch NaOH của 3 lần thí 
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nghiệm là Vụ„o¡¡, nồng độ chính xác của dung dịch NaOH sẽ là : 
25. 0,05 
NaOH 

* Để pha dung dịch HCl có nồng độ khoảng 0,1M, ta lấy 
khoảng 8,3 - 8,5 mÌ dung dịch HCI đặc (có nồng độ khoảng öð - 
38%, và D = 1,174 - 1,185 g/em) cho vào bình đã rửa sạch,. 
thêm nước thành 1 lít, lác đều. Đựng dung dịch trong bỉnh 
polietylen hay bằng thủy tỉnh có nút mài nhám. 


NaOH = xX 2 (mol) 


Để xác định chính xác nồng độ dung dịch vừa pha, ta lấy 
25 ml dung dịch cho vào bình nón đã rửa, tráng sạch. Thêm l 
- 2 giọt chất chỉ thị metyl da cam (hay metyl đỏ). Chuẩn độ 
dung dịch bằng dung dịch chuẩn NaOH từ buret đến khi dung 
dịch chuyển từ đỏ sang vàng. Làm thí nghiệm ba lần rồi lấy kết 
quả trung bình và tính nồng độ dung dịch HƠI. 
CNAOH - VNaOH 


Chcị = _—~rứnGC (mol) 


2.3.2. Xác định nồng độ dung dịch CH4COOH và dung dịch NHà 


2.3.2.1. Chuẩn độ dung dịch CH3COOH bằng dung dịch chuẩn 
NaOH 


Cách tiến hành : Lấy dung dịch chuẩn NaOH vào buret sạch. 
Dùng pipet lấy 25 m] dung dịch CHạCOOH cho vào bình nón 
sạch, thêm vào đó 2 giọt phenoltalein. Tiến. hành -chuẩn độ bằng 
dung dịch NaOH đến khi dung dịch chuyển từ không màu sahg ˆ 
màu hồng bền trong vài giây. Làm 3 lần thí nghiệm và lấy kết 
quả trung bình rồi tính kết quả. 

VÌ nồng độ dung dịch CH;COOH chưa biết nên trước khi 
chuẩn độ chính xác ta nên làm thí nghiệm thăm dò, nếu nống 
độ dung dịch CH;COOH đặc quá hoặc loãng quá thÌ phải pha 
loãng hoặc lấy tăng thể tích lên để thể tích dung dịch chuẩn 
tiêu tốn, hết ít nhất trên 20 ml. 


142 


2.3.2.2. Chuẩn dộ dung dịch NH: bàng dung dịch chuẩn HCI 


Cách tiến hành thí nghiệm tương tự như chuẩn độ 
CHCOOH bàng NaOH. Chỉ khác là lấy 25 ml dung dịch NHạ 
cần chuẩn độ cho vào bình nón, chất chỉ thị dùng là metyl da 
cam, còn buret đựng dung dịch chuẩn HƠI. Việc chuẩn độ kết 
thúc khi dung dịch chuyển màu từ vàng sang đỏ. Cũng tiến hành 
chuẩn độ 3 lần, lấy kết quả trung bình rồi tính kết quả. 


2.3.3. Xác định nồng độ dung dịch HPOa bằng dung dịch NaOH 


Giử sử ta cần xác định nồng độ của dung dịch H;PO, đặc. 

Cách tiến hành : Dùng cốc cân sạch khô, cân trước khối lượng. 
Dùng pipet lấy vào cốc cân độ ð mì H;ạPO¿ đặc cần xác định 
nồng độ. Cân trên cân phân tích. Giả sử khối lượng của 5 ml axit 
là 8,3000 (g). Chuyển toàn bộ lượng axit vừa cân vào bình định 
mức 100 ml đã rửa sạch, tráng toàn bộ axit trong cốc cân vào 
bình định mức, thêm nước cất tới vạch định mức, đậy nút lắc kỹ. 
Dùng pipet sạch và tráng nhiều lần bằng dung dịch HạPO¿ vừa 
pha, lấy 25 mi dung dịch HạPO¿ vừa pha cho vào bỉnh nón dung 
tích 250 ml đã rửa sạch. Thêm vào đó 2 giọt phenol phtalein. 
Chuẩn độ bằng dung dịch NaOH 1M đến khi dung dịch chuyển từ 
không màu sang màu hồng bền trong vài giây. Tiến hành chuẩn 
độ 3 lần để lấy kết quả trung bỉnh. Giả sử VNạo¡; = 41,0 ml. 

Hàm lượng % theo khối lượng của H;PO, là: 
41 x 1x 100 x 98 x 100 

1000 x 25 x 8,300 x 2 

Vì dùng chỉ thị phenol phtalein nên chuẩn độ tới nấc thứ 2, 


98 





2.3.4. Xác định Na2CO3 trong xút kỹ thuật 


Xút kỹ thuật luôn luôn chứa một lượng Na;CO; do NaOH 
hấp thụ khí CO, trong không khí. 


143 


Cách tiến hành : Cân a(g) xút kỹ thuật, hòa tan trong nước 
cất đun sôi để nguội cho vào bình định mức 100 ml. Dùng pipet 
(thí dụ 25 ml) lấy một thể tích chính xác dung dịch này cho vào 
bình nón sạch, dung tích 250 ml. Thêm vào đó 1 - 2 giọt phenol 
phtalein, dung dịch sẽ cớ màu đỏ. Chuẩn độ bằng dung dịch 
chuẩn HCI đã biết chính xác nồng độ đến khi dung dịch vừa mất 
màu hồng. Khi đó xảy ra 2 phản ứng : 

NaOH + HƠI = NaCl + H;O 

Na;COa + HƠI = NaHCO: + NaOl 
(vì pH của dung dịch lúc đó là pH của dung dịch NaHCO,, pH = 
_ (pK, + pKj) nàm trong khoảng đổi màu của phenol phtalein). 
Đọc và ghi thể tích dung dịch HƠI đã tiêu tốn, giả sử hết V.ml 
dung dịch HCI. Thêm tiếp vào bình nón 2 - 3 giọt metyl da cam, 
dung dịch cố màu vàng. Tiếp tục chuẩn độ đến khi dung dịch 
chuyển từ màu vàng sang da cam. Ngừng chuẩn độ và ghi thể 
tích V„ trên buret. Làm thí nghiệm 3 lần và lấy kết quả trung 
bình (thể tích V, tính từ vạch 0 của buret). 


Như vậy, V; - Vị là thể tích dung dịch HCI cần dùng để 
chuẩn độ NaHCO:. Vì Vị là thể tích dung dịch chuẩn HƠCI dùng 
để chuẩn độ NaOH và nấc 1 của Na;CO; thành NaHCO¿ nên Vị 
- (V; - VỊ) = 2V; - V; là thể tích dung dịch HCI cần dùng để 
chuẩn độ NaOH. Hàm lượng % của NaOH và Na;COx có trong 
a(g) xút kỹ thuật là : 


@2Vị - V,) __ 40” 100' 
` — ÚW;- VỤ j*+ 23108 
%Na¿CO; = —i0n0— - Co # MN, cọ; X —— 


2.3.5. Xác định magie (Mẹg” ) hoặc photphat (PO4”) 


Trong môi trường NHạy + NHỤCI, ion Mẹ? ° kết tủa với ion 
HPO/” 
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Mg” + NHự¿' + HPO,” = MgNH,PO,| + H* 
Lọc và rửa sạch kết tủa, hòa tan kết tủa bằng một lượng 
dư chính xác dung dịch chuẩn HCI, sau đó chuẩn độ lượng HCI 
dư bằng dung dịch chuẩn NaOH với chỉ thị metyl da cam. 


MgNH„PO, + 2H = Mg” + NH¿' + H;ạPO, 
H4 + OH = HạO 


M 
Theo các phản ứng trên đlg 2+ = 


(VHei- CHi — ŸVNaon-NaoH  Mụy¿ 100 








LA, cuc 1000 x NG,S 
_ (VHel- CHoa — VNaoH-CNaoH) Mbo, 100 
Liêu, chau 1000 VU AI: nông 


Cách tiến hành : Dung dịch chứa Mg? cho vào cốc 200 mì, 
thêm 4 - 6 giọt dung dịch HƠI 1M : 10ml dung dịch Na;HPO, 
10% (nếu xác định PO,” thì thêm lượng dư dung dịch MgCl; 
ð%), 2 - 3 giọt metyl da cam, pha loãng bằng H;O đến khoảng 
80 ml, nếu dung dịch bị đục thì thêm vài giọt HƠI đến tan, sau. 
đó thêm tiếp ð m] HƠI nữa. Đun nóng dung dịch đến gần sôi, 
thêm vào từng giọt dung dịch NH; ð% vừa thêm vừa khuấy, tới 
khi dung dịch chuyển sang màu vàng. Thêm tiếp 3 ml NHạ nữa. 
Để yên cốc 2 - 3 giờ. Lọc kết tủa bằng giấy lọc băng xanh. Rủa 
"kết tủa bằng nước tới khi nước rửa chảy ra không có ion C]” 
(thử bằng dung dịch AgNOa). Sau đó rửa kết tủa 3 lần bằng 
dung dịch rượu etylic 5°. Chuyển toàn bộ kết tủa và giấy lọc vào 
cốc sạch. Thêm vào đó một lượng dư chính xác dung dịch chuẩn 
HƠI. Khuấy cho kết tủa tan hết. Chuẩn độ lượng HƠI dư bằng 
dung dịch chuẩn NaOH dùng chất chỉ thị metyl da cam. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


92.1. Một chất chỉ thị axit bazơ (HInd) có pK, = 3,5, dạng 
axit có mầu đỏ, đạng bazơ có mầu vàng. Ta phân biệt dạng axIt 
khi nổng độ của nó lớn hơn đạng bazơ 9.57 lần và phân biệt 
được mầu của dạng bazø khi nông độ của nó lớn hơn dạng axit 8 
lần. Tính khoảng đối mầu của chất chỉ thị. 

9.9. Vẽ đường chuẩn độ khi chuẩn độ: 

a) Dung dịch HC] 0,1M bằng dung địch NaOH 0,1M; 

b) Dung dịch NaOH 0,01M bằng dung dịch HCI 0,01M. 

2.3. Vẽ đường chuẩn độ khi chuẩn độ dung dịch axit HÀ 
bằng dung dịch NaOH với Cị¡\ = Cao = 01M trong bai 
trường hợp sau: 

a) HA có pK, = 5,0 và 

b) HA có pK, = 8.0 

9.4. Vẽ đường chuẩn độ khi chuẩn độ dung dịch NH. bằng 
dung dịch HCI trong hai trường hợp sau: 

8) ÔNHạ = CHc| = 0,1M: 


b) ÔNH,, = CHƠI = 0,01M. Cho PỀNHg-:= 47/85-: 
2.5. a) Chuẩn độ 25ml dung địch HCI bằng dung địch 


NaOH 0,05M. Tính C,¡e¡ nếu thể tích dung dịch NaOH đã dùng 
là 17,50ml. 


b) Tính bước nhảy chuẩn độ nếu chấp nhận sai số của 
phép chuẩn độ là +0,2%, 
c) Nếu kết thúc việc chuẩn độ trên tại pH = 4.0 thì sai 


số chuân độ băng bao nhiêu? 
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2.6. a) Chuẩn độ 50m] dung dịch CH„COOH hết 24.25ml 
dung dịch NaOH 0.02ãM. Tính nồng độ dung địch axit axêtic. 

b) Tính pH của dung địch sau khi thêm 24,0; 24,5ml 
dung dịch NaOH. 

c) Tính sai số của phép chuẩn độ nếu kết thúc chuẩn độ 
tại pH = 10. 

2.7. a) Chuẩn độ 25ml dung dịch NH:. 0,05M bằng dung 
dịch HCI 0,1M. Tính pH của dung địch tại điểm tương đương. 
Nếu kết thúc chuẩn độ tại pH = 4.0 thì số m1 HC] tiêu tốn là bao 
nhiêu? 

b) Tính pH của dung dịch sau khi thêm 12,30; 12,7ml 
dung dịch HCI. 

c) Tính sai sô của phép chuẩn độ nếu kết thúc chuẩn 
độ tại pH = 5,0. 

9.8. Chuẩn độ 50,00m]l dung dịch hỗn hợp gồm HCI 0,10M 
và HA 0,10M (pK, = 6,00) bằng dung dịch NaOH 0,20M. 

a) Tính pH của dung dịch trước khi thêm NaOH. 

b) Tính pH của dung dịch sau khi đã chuẩn độ được 99,9% 
HCI. 

c) Tính pH của dung dịch sau khi toàn bộ hai axit đã bị 
trung hoà. 

2.9. Chuẩn độ 50,00ml dung dịch hỗn hợp gồm axit yếu HA; 
0,05M (pKạ, = 3,75) và HA; 0,1M (pKạ, = 7,50) bằng dung 
địch NaOH. 

a) Tính pH tại điểm tương đương thứ nhất và thứ hai 

b) Tính sai số chuẩn độ nếu kết thúc chuẩn độ tại pH = 4,40 

c) Tính sai số chuẩn độ khi kết thúc chuẩn độ tại pH = 10,0. 
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2.10. a) Chuẩn độ 25,00ml dung địch hỗn hợp Na,CO,, 
0,05M và NaOH 005M dùng phenolphtalên làm chỉ thị 
(pT= 8,0). Tính số m1 HCI 0,10M cần dùng để chuẩn độ đến khi 
vừa mất mầu hồng. 

b) Nếu chuẩn độ đến khi xuất hiện mầu hồng của 
metyl da cam (pT = 4,0) thì thể tích dung dịch HCl cần dùng là 
bao nhiêu? 

2.11. Đun sôi 1,00g mẫu muối amôni thô với lượng NaOH 
dư. Toàn bộ khí NHạ bay ra được hấp thụ hết trong 50ml dung 
dịch H;SO, 0,25M. Chuẩn độ lượng H„SO¿ dư hết 15,68m] dung 
dịch NaOH 0,05M. 

a) Tính hàm lượng % của NH; có trong muối amoni 

b) Hãy đề nghị một chất chỉ thị cho phép chuẩn độ trên. 

2.12. Tính sai số chỉ thị khi dùng chất chỉ thị có pT: 

a) 9 và b) 7 khi chuẩn độ dung dịch CH.COOH 0,1M bằng 
dung dịch NaOH 0,1M. 

2.138. Bước nhảy tại điểm tương đương khi chuẩn độ các đơn 
axit yếu phụ thuộc vào cường độ của axit. Hãy tính pH tại điểm 
tương đương và bước nhảy pHŒươc nhảy pH là hiệu số pH khi 
chuẩn độ thiếu và thừa 0,2% lượng axit) khi dùng dung địch 
NaOH 0,1M để chuẩn độ dung dịch HÀ 0,1M có các giá trị PK, 
như sau: : 

a)3,0; b) 4.0; c)5,0; d)”7,0; s 9,0. 

Tập hợp các kết quả tính được vào một bảng và cho nhận 
xét. : 

2.14. Giả sử phải chuẩn độ các dung dịch NH; có nổng độ 
sau: a)1,0M; b) 0;1M; c) 0,01M bằng dung địch HCI có cùng 
nồng độ. Hãy tính pH tại điểm tương đương và tại các điểm 
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chuẩn độ thừa và thiếu 0.2%. Từ các kết qua thu được, cho nhận 
xét. 

2.15. Để xác định hàm lượng CH„COOH trong một loại axit 
axêtic đặc bán trên thị trường, ta làm thí nhiệm sau: 

Cân vào cốc cân có nắp 4,00g axit đó, hoà. tan vào bình định 
mức 200ml bằng nước cất. Dùng pipet lấy mỗi lần 50ml đem 
chuẩn độ bằng dung dịch NaOH 0,ðM. Kết quả trung bình sau 3 
lần chuẩn độ là 32,70m] NaOH. Tính hàm lượng % theo khối 
lượng của CH;COOH (M = 60,052) có trong axit thị trường. : 
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Chương III 


PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ PHÚC CHẤT 
(PHƯONG PHÁP PHỨC CHẤT) 


Phương pháp này dựa trên các phản ứng tạo thành các phức 
chất tan hoặc các muối ít phân ly. Các phản ứng tạo thành phức 
chất được dùng trong chuẩn độ phải thỏa mãn các yêu cầu của 
phản ứng dùng trong phân tích thể tích. Do phải thỏa mãn các 
yêu cẩu trên, số các phản ứng được dùng trong chuẩn độ phức 
chất rất hạn chế. 


3.1. Phép chuẩn độ phức chất với phối tử là chất vô cơ 

Trong thực tế người ta chỉ dùng phép chuẩn độ này để xác 
định bạc bằng xianua và ngược lại, dùng Hg(I) để chuẩn độ Cl 
và ngược lại. 


3.1.1. Chuẩn độ xianua bằng bạc nira( bạc (và ngược lại) 


Khi thêm dung dịch AgNOx vào dung dịch CN có phản ứng 
tạo phức : 
Ag” + 2CN” =AgÌCN);” -q). 
[ Ag(CN); ] 
K= TƯ HE = 7.101 _ % (2) 
LAg”]LCN 1? 

Sau khi Ag`” đã tạo phức hết với CN, 1 giọt Ag” dư sẽ xảy _ 

ra phản ứng kết tủa : 
Ag(CN); + Ag” —>AglIAg(CN);] | (3) 


T = [Ag!]HAg(CN);] = 102 (4) 
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Như vậy theo lập luận trên việc chuẩn độ sẽ kết thúc khi 
kết tủa trắng Ag[Ag(CN)›;] xuất hiện. 

Nhưng bằng tính toán ta thấy kết tủa xuất hiện trước điểm 
tương đương một ít. Giả sử chuẩn độ dung dịch CN” 0,2M bằng 
dung dịch Ag` 0,1M. 

Khi kết tủa trắng xuất hiện, hầu hết CN đã tạo phức với 
Ag” thành Ag(CN);. Thể tích dung dịch lúc này tăng gấp đôi nên 

: 0—' 
nồng độ của phức là [Ag(CN); ] = —g—” Theo phản ứng (1) ta có 
[CN ] = 2[Ag'1. 

Thay các giá trị trên vào (2) ta tính được : 

[Ag'] = 5,6.108 (5) 

Như vậy tại điểm tương đương [Ag']¿¿ = 5,6.108 

Nhưng thay [Ag(CN);] = 0,05 vào (4) ta thấy khi kết tủa 
xuất hiện thì : 

12 
0,05 
So sánh 2 giá trị (5) và (6) ta thấy Ag[Ag(CN);] kết tủa 
- trước điểm tương đương một ít. 





[Ag'] = = 2101 (6) 


Để khác phục nhược điểm này, người ta tiến hành thí 
nghiệm trong môi trường NHạ (= 0,2M), mục dích để làm tăng 
độ tan của Ag[Ag(CN);] và thêm dung dịch KI (0,1M) để kết tủa 
Agl xuất hiện đúng điểm tương đương. 

Khi có mặt NH; thỉ có cân bằng 

Ag[Ag(CN);] + 2NH; = Ag(NH;;` + Ag(CN); 
Ag(NH;; ” + I = Agll + 2NH; 

Phản ứng giữa Ag'` và CN” có thể dùng để chuẩn độ một 
số ion kim loại như Cu”, Co”, Zn”, Ni”... bằng phương pháp 
chuẩn độ ngược vì các ion này tạo được với CN” những phức 
bền hơn phức Ag(CN);. 


Thí dụ, chuẩn độ Ni” trong môi trường NHạ, ta thêm dư 
CN, khi đó trong dung dịch có các cân bằng sau : 
N' + 4NH; = [NiNH¿„J” 
[Ni(NH¿)„”] + 4CN = [N(CN),Ÿ ] + 4NH; 
Sau đó dùng AgNO: để chuẩn độ CN' dư khi có mặt KT. 
Nếu chuẩn độ Ag` bằng CN_ thì ta tiến hành chuẩn độ 
trong môi trường NH; với chất chỉ thị là Agl. Khi dư CN' thì 
kết tủa Agl sẽ tan. 
Agl + 2CN' = Ag(CN); + I 
Trường hợp này điểm cuối của sự chuẩn độ được xác định 
khi dung dịch chuyển từ đục thành trong. 


3.12. Chuẩu độ các halogenua bằng muối thủy ngân (HI) (Clorat 
hoặc nitraf) 


* Phản ứng chuẩn độ CÏ bằng Hg”' diễn ra như sau : 
Hg”' + 2Cl = HgCl; (à muối tan ít phân ly). 

Phản ứng này diễn ra theo đúng phương trình. Để xác định 
điểm cuối của quá trình chuẩn độ, người ta dùng chỉ thị là 
điphenyl cacbazon hay diphenylcacbazit, các chất chỉ thị này sẽ tạo 
với ion Hg”” (dư sau điểm tương đương) thành phức có màu tím. 


Phản ứng chuẩn độ phải tiến hành trong môi trường có pH 
1,ð - 2,0 (khi dùng chất chỉ thị là diphenylcabazit) và 3,0 - 5,5 
(khi dùng chỉ thị là diphenylcacbazon), 


3.2. Phép chuẩn độ phức chất với phối tử là chất hữu cơ 


Việc sử dụng rộng rãi các thuốc thử hữu cơ vào lĩnh vực hóa 
phân tích đã mở rộng phạm vi ứng dụng của phương pháp chuẩn 
độ phức chất. Đã có nhiều công trình nghiên cứu về sự tạo phức 
của axit etylen diamintetraaxetic và các dẫn xuất của nó (gọi 
chung là complexon) với các cation kim loại, đến nay phương pháp 
dùng các complexon trong chuẩn độ phức chất (có tên là phương 
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pháp complexon) chiếm vị trí rất quan trọng trong phân tích định 
lượng. 

Complexon là tên chung để chỉ các thuốc thử là dẫn xuất 
của axit amino axetic : HOOC -CH; -NH -CH; - COOH. 


Các dẫn xuất quan trọng nhất được dùng nhiều trong phản 
ứng tạo phức với ion kim loại là muối dinatri của axit amino trỉ~ 
axetic (gọi là complexon I hay trion A); Axit etylen diaminotetra 
axetic (gọi là complexon I[ hay trilonBS); Muối dinatri của axit 
etylen điaminotetra axetic (gọi là complexon IHII hay trilon B) ; 
Axit 1,2 - diaminoxyclohexan tetraaxetic (gọi là complexoh IV). Các 
phản ứng tạo phức của các complexon với các cation kim loại xảy 
ra tương tự nhau (tuy phức có độ bền khác nhau). Trong số các 
complexon thÌ complexon III tương đối dễ điều chế và khả năng 
tạo phức cũng tốt, nên trong phân tích người ta thường dùng 
complexon III để tạo phức với các ion kim loại. Phương pháp 
chuẩn độ complexon cũng thường dùng dung dịch chuẩn là trion 
B. 

Complexon III (còn gọi là trilon B) là chất màu trắng, kết 
tỉnh ngậm 2 phân tử nước. Công thức phân tử của trion B là 
Na;H;C¡oH¡;N;Os.2H;O, thường viết tắt là Na;H¿;Y. Trilon B có 
đẩy đủ tính chất của một chất gốc. Khi hòa tan trilon B vào 
nước, nó phân ly theo cân bằng sau : 

Na;HạY > 2Na' + HạY” 

Trilon B là muối của một axit yếu (H„Y). Trong điều kiện 

thích hợp HạY*? tạo phúc bền với các cation kim loại : 
M?' + H;Y? =MYỶ + 2H” 
MỸ' + H;ạY” =MY' + 2H! 
M + H;Y? =MY + 2H! 

Như vậy, không phụ thuộc vào kim loại có điện tích bao 
nhiêu, phức tạo thành đều có thành phần 1 : 1. Các phản ứng , 
tạo phức đều giải phóng ra 2 ion HỶ làm cho pH của dung dịch. 
thay đổi trong quá trình chuẩn độ, do. đó có thể ảnh hưởng nhiều 
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đến khả năng tạo phức của các ion kim loại. VÌ vậy trong quá 
trình chuẩn độ, phải giữ cho pH của dung dịch ở trong một 
khoảng nhất định thích hợp cho sự tạo phức, muốn vậy người ta 
thường thêm vào dung dịch định phân một lượng dung dịch đệm. 
Trong quá trình chuẩn độ ion kim loại bằng trilon B, trong 
dung dịch có các cân bằng sau : 
° Cân bằng phân ly của phức complexonat (để đơn giản hóa 
ta không viết điện tích của ion) 
MeY => Me + Y 
* Anian VỶ” phản ứng với các ion HỶ trong dung dịch 
Y+ H' = HY` Kụ, 
HY + H = HY ` HE; 
HạY” + H  =HẠY .  K; 
HạY + H  = H/Y K 
* lon kim loại M”” phản ứng với các ion OH hoặc những 
ion khác có mặt trong dung dịch. Chẳng hạn : 
M*' + OH' = MOH(! 
MOH(*“!* + OH~ = M(OH) (2+ 
Trong trường hợp này hằng số bền của phức được thay bằng 
hằng số bền điều kiện (my) (xem cách tính ` trong chương II, 
phần Ù). 


3.2.1. Chất chỉ thị trong phương pháp chuẩn độ complexon 


Để xác định điểm cuối trong phương pháp chuẩn độ com- 
plexon, người ta dùng một số loại chất chỉ thị. Loại chất chỉ thị 
được dùng nhiều nhất là các chất màu hữu cơ, chúng có khả 
năng tạo thành phức màu với ion kim loại (vì vậy chúng được 
gọi là chất chỉ thị kim loại), trong điều kiện xác định, màu của 
phức đó khác với màu của chất chỉ thị tự do. 
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Những chất chỉ thị kim loại được dùng trong chuẩn độ com- 
_plexon phải thoả mãn các điều kiện sau : 

* Phức của chỉ thị với ion kim loại phải kém bền hơn phức 
của complexonat với kim loại (đmwey > Men) 

° Màu của phức giữa chất chỉ thị với ion kim loại phải khác 
.với màu của chất chỉ thị tự do trong điều kiện tiến hành chuẩn 
độ. 

° Sự đổi màu phải xảy ra nhanh và rõ rệt, gần điểm tương 
đương của quá trình chuẩn độ. 

* Chất chỉ thị phải có phản ứng đặc trưng riêng với ion kim 
loại cần xác định. 

Các chất chỉ thị kim loại được dùng phổ biến trong phương 
pháp chuẩn độ complexon là : Eriocrom - T - đen (viết tát là 
ETOO) ; Murêxit ; xilen da cam ; tiron ; axit sunfosalixiic... 

Để thấy rõ cơ chế của sự chuyển màu của chất chỉ thị kim 
loại trong chuẩn độ complexon, ta lấy một ví dụ cụ thể. Khi 
chuẩn độ Mg”'` bàng trilon B ở pH = 11 dùng chỉ thị là ETOO 
(ký hiệu là HIn). Chất chỉ thị sẽ tạo phức với íon Mg”` theo phản 
ứng : 

ở pH = 11 
Mg”' + HIn ————— MgIn' + H' 
Chất chỉ thị ở dạng tự do Phức của chỉ thị với Mg”” 
(có màu xanh) (có màu đỏ) 

Như vậy trước khi chuẩn độ, dung dịch có màu đỏ. Khi 
chuẩn độ, ta nhỏ dẩn trilon B vào thì : 

Mẹ” + H;ạY” =MgY” + 2H! 
Complexonat magie 

Khi trion B đã phản ứng hết với ion Mg”” tự do, một giọt 
trion B dư sẽ phản ứng với phức Mgln” (vỉ phức Mgln” kém 
bền hơn phức complexonat magie MgY”) theo phản ứng : 


MgIn + HạY? = MgY7 + Hln + HỶ 

(màu đỏ) (xanh) 
nên phức màu đỏ bị phá hủy, màu của dung dịch chuyển từ đỏ 
sang xanh báo hiệu kết thúc sự chuẩn độ. 


3.2.2. Các phương pháp chuẩn độ complexon . 


Dùng phương pháp chuẩn độ complexon ta có thể chuẩn độ 
được hầu hết các ion kim loại và các anion bằng một trong các 


cách chuẩn độ sau đây : 


ơø. Chuẩn độ trục tiếp 

Cách chuẩn độ này được dùng để chuẩn độ những ion kim 
loại khi tạo được điều kiện chuẩn độ để phản ứng chuẩn độ thoả 
mãn đẩy đủ các điều kiện của phản ứng chuẩn độ thể tích. 

Theo cách chuẩn độ này, ta dùng dung dịch chuẩn trilon B 
để chuẩn độ trực tiếp ion kim loại cần phân tích. Trước khi 
chuẩn độ cần đưa pH của dung dịch về giá trị thích hợp cho sự 
tạo phức (thường dùng dung dịch đệm để giữ cho pH của dung 
dịch không đổi), thêm chất chỉ thị. Thí dụ, chuẩn độ Zn”, Mg” 
trong môi trường đệm NHẠCI + NH; có pH ~ 10 với chỉ thị 
ETOO. Chuẩn độ Ca?“ trong môi trường kiếm mạnh pH > 
12 : chuẩn độ Ni? ; Co?“ ; Cu” trong môi trường đệm NHạ có 
pH z~ 11 với chỉ thị murexit ; chuẩn độ sắt (IH) trong môi 
trường axit (pH ~ 1 - 2) với chỉ thị- axit sunfosalixilic: 


b. Chuẩn độ ngược 

Cách chuẩn độ này chỉ dùng khi các ion cẩn phân tích vì 
một lý do nào đó không chuẩn độ trực tiếp được, chẳng hạn như 
không tìm được chất chỉ thị thích hợp, không giữ được ion kim 
loại cần phân tích trong dung dịch ở pH cần thiết cho việc chuẩn 
độ hay tốc độ phản ứng giữa ion kim loại với trilon B xảy ra 
quá chậm. 
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Nguyên tắc của cách chuẩn độ này là thêm vào dung dịch 
phân tích một lượng dư xác định dung dịch chuẩn trilon B, tạo 
mọi điều kiện (như pH, nhiệt độ, thời gian ..) để cho phản ứng 
giữa ion kim loại cần phân tích với trilon B xảy ra hoàn toàn. 
Sau đó tiến hành chuẩn độ lượng trion B dư bàng dung dịch 
chuẩn muối kim loại (như Zn”, Mg”', Fe*, Thh...) với pH và 
chất chỉ thị thích hợp. Thí dụ, xác định nhôm (ở pH = 5 đệm 
urotropin hay axêtat) bằng cách thêm một lượng dư chính xác 
dung dịch chuẩn trilon B, đun nóng, để yên một thời gian để 
phản ứng (a) xây ra hoàn toàn sau đó chuẩn lượng trilon B dư 
bằng dung dịch chuẩn @®) : 


“% 


p 
AI“ + nH;Y? 
đun nóng 





AlY + 2H' + (n1)H;Y? (dư) (a) 


pH z= 11 
(n-1)Zf + (n-UH;Y? (n-1)2ZnY? + 2(n-UH' (@) 


c. Chuẩn dộ thay thế hay chuẩn độ đẩy 





Một số ion kim loại tạo phức complexonat bền hơn rất nhiều 
phức complexonat magie, nhưng vì lý do nào đó không thể chuẩn 
độ trực tiếp được, ta có thể chuẩn độ các ion kim loại đó bằng 
phương pháp đẩy (hay còn gọi là thay thế). 

Thí dụ, chuẩn độ Hg”, ta có thể làm như sau : dùng com- 
plexonat magie cho tác dụng với Hg”, ion Hg”” sẽ phản ứng với 
MgÝ?” và đẩy Mg””' ra vì phức HgY7” bền hơn phức MgY”. 

MgY^ + Hg” = HgY” + Mg” 
Sau đơ chuẩn độ lượng Mg”` bị đẩy ra bằng dung dịch chuẩn 
trlon B với chất chỉ thị ETOO trong môi trường đệm NH„CI + 
NHạ có pH = 10. Từ đó suy ra lượng Hg”” cẩn xác định. Ta 
cũng có thể dùng một phức không phải complexonat, chẳng hạn 
để xác định Ag', ta cho nó phản ứng với phức Ni(CN)¿- 


[NI(CN)? ] + 2Ag' = 3IAg(CN);] + NỈ? 


Sau đó chuẩn độ lượng Ni” bị đẩy ra bằng dung dịch chuẩn 
trilon B ta sẽ suy ra hàm lượng Ag” cần xác định. 


d. Chuẩn dộ ion H được thay thế khi tạo complexonat bằng 
dung dịch chuẩn bazơø mạnh 


Trong quá trình tương tác của trilon B với cation kim loại 
nào đó làm tách ra một lượng tương đương ion hidro (a). 
Me” + H,Y” =MeY? + 2H! (a) 
Người ta chuẩn lại lượng ion hidro bằng dung dịch chuẩn 
kiểm mạnh với chất chỉ thị axit bazơ (b). 


metyl đỏ 





2H' + 2OH~ 
hay bằng phương pháp iốt (c) 
3Me” + 3H„Y? + IOy + 5T -> 3MeY” + 3H¿O + 3l, () 


lốt tách ra được chuẩn lại bằng thiosunfat với chỉ thị hồ tỉnh 
bột (d) 


2H;O ®) 


6S,O3” + 3l —> 3S,O/” + 61" (d) 
e. Chuẩn dộ các gnion bằng comjplexon 


Các anion không phản ứng trực tiếp được với trilon B, vì 
vậy để chuẩn độ các anion, chỉ có thể tiến hành gián tiếp bằng 
các cách sau : 


° Kết hợp phản ứng kết tủa với chuẩn độ complexon. Nguyên 
tác của phương pháp này là kết tủa anion cân định. lượng. bằng 
một cation kim loại thích hợp, sau đó chuẩn độ lượng cation kim 
loại dư hoặc trong kết tủa bằng trilon B rồi từ đó tính ra lượng 
anion cần xác định. .Ă 

Yêu cầu cơ bản của phương pháp này là kết tủa có thành 
phần đúng công thức, độ tan nhỏ, tính khiết. Nếu độ tan của kết 
tủa trong trion B không đáng kể thì có thể tiến hành chuẩn độ 
lượng ion kim loại dư trong dung dịch mà không cần tách kết 
tủa. Song nếu độ tan của kết tủa trong trilon B đáng kể thì phải 


löa 


lọc bỏ kết tủa rối mới chuẩn độ lượng ion kim loại dư trong nước 
lọc, hoặc đem hòa tan kết tủa bàng dung môi thích hợp rồi chuẩn 
độ lượng ion kim loại có trong kết tủa. 

° Kết hợp phản ứng tạo phức với chuẩn độ complexon. 
Nguyên tắc của phương pháp này là dùng một muối kim loại 
thích hợp (dùng dư chính xác) cho tạo phức với anion cần xác 
định, sau đó chuẩn độ lượng cation kim loại dư bằng trilon B rồi 
từ đó tính ra lượng anion cần định lượng. 

Yêu cầu cơ bản của cách xác định này là phức của cation 
kim loại với anion cần định lượng phải bền hơn phức của com- 
plexonat kim loại. 

* Kết hợp phản ứng oxi hóa khử với chuẩn độ complexon 

Đối với những anion có thể khử hoặc oxi hóa để chuyển nó 
thành cation thì nên dùng những chất oxi hóa hay khử thích hợp 
để chuyển nó thành cation rồi chuẩn độ cation bằng trilon B, từ 
đó suy ra lượng anion cần xác định. 


3.2.3. Chuẩn độ hỗn hợp nhiều ion — Cúc chất che 


Triloön B tạo phức được với nhiều ion kim loại. Do đố muốn 
chuẩn độ một ion kim loại ta phải tìm điều kiện thích hợp để chỉ 
cation cần xác định phản ứng với tron B còn các ion lạ không 
phản ứng. Một trong các cách thường dùng nhất là che các ion lạ 
bằng một chất nào đó. Chất dùng để che ion lạ phải thoả mãn 
các điều kiện sau : 

¬ Chất che không tạo phức với cation cần xác định, hoặc tạo 
phức kém bền hơn phức complexonat của nó. 

- Chất che tạo phức bên với các ion lạ, phức đó phải bền 
hơn phức complexonat của chúng. 

Các chất che thường dùng là : 

* KCN dùng để che Fe, Cd, Hg, Cu, Zn, Ag, Ni, Co... 

* Trietanolamin dùng để che Fe, AI, Mn 

° Dimeccaptopropanol dùng để che Zn, Cd, Hg, $b, 5n, Pb, Bi. 

* dùng để che AI, Fe, Ti, Zr... 


tì 
^ 


Bằng phương pháp che ta có thể định lượng được : 

+ Pb khi có mặt Cu. 

+ Ni khi có mặt AI, Fe, Mn. 

+ Mg khi có mặt Fe, AI, Ếu. 

+ Zn trong dung dịch có AI, Mg, Ca v.v... 

Ngoài việc sử dụng các chất che, để loại trừ ảnh hưởng của 
các ion lạ người ta còn dùng các chất kết tủa và kết hợp với 
nhiều biện pháp khác nhau. 

Sau đây ta lấy vài ví dụ : 


Thí dụ 1. Xác định Zn và Cd trong cùng hỗn hợp, ta làm 
như sau : Trước tiên ta chuẩn độ tổng số Zn và Cd bằng trilon B 
với chất chỉ thị là ETOO. Sau đó thêm natri dietyl dithiocabamat 
vào, nó sẽ phản ứng với CdY” và đẩy ra một lượng trilon B 
tương ứng với lượng Cd. Chuẩn độ lượng trilon B tách ra bằng 
dung dịch chuẩn Mg”” (hay Zn”"), từ đó ta sẽ tính được hàm lượng 
của Cd và suy ra lượng Zn. 


Thí dụ 2. Xác định Ni và Co trong cùng hỗn hợp ta làm 
như sau : Trước hết ta chuẩn độ tổng hàm lượng Ni và Co trong 
dung dịch hỗn hợp bằng trilon B. Lấy dung dịch hỗn hợp khác, 
kết tủa Co bằng l - nitrozo - 2 - naptol tách bỏ kết tủa bằng 
cách chiết tách phức Co - 1 - nỉitrozo - 2 - naptol bằng HC]. 
Sau đó chuẩn độ lượng Ni còn lại trong tướng nước bằng trilon 
B, từ đó tính được Ni và suy ra lượng Co. 

Thí dụ 3. Xác định Pb, Zn, Mg, Ni trong cùng hỗn hợp. 
Thêm một lượng dư chính xác trilon B vào dung dịch hỗn hợp, 
sau đó chuẩn lượng trilon B dư bằng -dung-dịch -chuẩn :Mg””,. từ 
đó tính được lượng trion B tương đương với lượng tổng của 4 ïon. ˆ 

Dùng natri dietyl dithiocacbamat để kết tủa Pb, chuẩn độ 
lượng trilon B tách ra sẽ tính được lượng Pb. Sau đó dùng dimec- 
captopropanol để kết tủa kẽm rồi lại chuẩn lượng trilon B tách 
ra sẽ suy ra lượng Zn. Cuối cùng dùng CN' để tạo phức bền với 
NỈ? và lại chuẩn độ lượng trilon B tách ra tương đương với 
lượng niken. Từ các kết quả nhận được ta sẽ tính được hàm 
lượng Mg. 
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3.3. Một số thí dụ về chuẩn độ complexon 


3.3.1. Pha ché dung địch chuân complexon (EDTA) 
Complexon HH Na,H,Y.2H,O (M = 372,24) bán trên thị 


trường thường không tỉnh khiết. Muốn có complexon lII tỉnh 
khiết, hoà tan EDTA bán trên thị trường thành dung dịch bão 
hoà (x 10g trong 100m] nước), thêm chậm rượu etylc vào cho 
đến khi xuất hiện kết tủa. Lọc, bỏ kết tủa. Thêm vào nước lọc 
một thể tích rượu bằng thể tích nước lọc. Lọc kết tủa tách ra. 
Rửa kết tủa bằng axêton, ête, làm khô trong không khí rồi sấy ở 
80”C. Muối Na,H,Y.2H,O tỉnh khiết 100% có khối lượng không 
đổi đạt được sau khi sấy 4 ngày. 

Để pha chế dung dịch EDTA 0.1M. cần hoà tan 37.22g 
Na;H,Y.2H,O vào nước cất thành 1 lít. Các dung dịch loãng 
hơn được pha chế bằng cách pha loãng hoặc lấy những lượng 
cần ít hơn. 

Dung dịch EDTA dùng lâu phải được đựng trong lọ làm 
bằng chất dẻo tổng hợp, không nên đựng bằng lọ thuỷ tỉnh vì để 
lâu, các lon kim loại có trong thuỷ tỉnh sẽ tan vào dung dịch, tác 


dụng với EDTA và làm thay đổi độ chuẩn của dung dịch. 


3.3.2. Pha chế dung dịch đệm, chát chỉ thị 

~ Dung dịch đệm pH = 10: trộn 70g NH;CI với 570m] dung 
dịch amoniac đặc (D = 0,9g/m]) và pha loãng đến 1 lít. 

~ Chất chỉ thị erloerom T' đen: cân ~0,5g chỉ thị, thêm 10m] 
dung địch đệm pH = 10 ở trên và thêm rượu etylic cho đến 
100m]. 


lói 


Cũng có thể dùng chất chỉ thị ở dạng rắn bằng cách nghiền 
0,25g chất chỉ thị với 100g NaCl khan thành bộ mịn. Có thể 
thay NaCIl bằng đường. 

~ Chất chỉ thị murexit: trộn khoảng 0,ðg bột murexIt với vài 
m] nước, lắc kĩ. Để yên cho phần không tan lắng xuống và lấy 
dung dịch bão hoà ở trên để dùng. Để cho dung dịch luôn luôn 
mới, hàng ngày cần gạn dung dịch và thêm nước vào. 

Có thể dùng dưới dạng rắn bằng cách nghiền 1g chất chỉ thị 
với 100g NaC] hoặc đường. 

Chú ý: Các dung dịch chỉ thị chóng hỏng nên chỉ pha chế 
trước khi dùng. 


3.3.3. Chuẩn độ dung dịch Ca”*, Mẹ” bằng dung dịch chuẩn EDTA 


Cách tiến hành: Lấy dung dịch chuẩn EDTA vào buret 
sạch. 


a) Dùng pipet lấy 25,00ml dung địch Mg”” cần chuẩn độ 
vào bình nón sạch có dung tích 250ml], thêm vào đó 10m] dung 
dịch đệm (pH = 10), 2 giọt dung dịch chất chỉ thị erlocrom T đen 
(hay khoảng 1 hạt đỗ xanh chỉ thị rắn), lắc đều. Tiến hành 
chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn EDTA đến khi mầu dung dịch 
đổi từ đồ sang xanh. Làm thí nghiệm 3 lần và lấy kết quả trung 
bình rồi tính kết quả. 

b) Dùng pipet lấy 25,00ml dung dịch Ca”” cần chuẩn độ 
vào bình nón sạch có dung tích 250ml. Trung hoà dung dịch 
bằng dung dịch NaOH rồi thêm 5ml dung dịch NaOH 1M, 
vài giọt chất chỉ thị murexit (hay độ một hạt đỗ xanh chất chỉ. 
thị rắn), lắc đều. Tiến hành chuẩn độ nhanh bằng dung dịch 
chuẩn EDTA đến khi màu của dung dịch đổi từ xanh sang tím. 
Lặp lại thí nghiệm 3 lần và lấy kết quả trung bình rồi tính 
kết quả. 
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3.3.4. Xác định độ cứng của nước 

Độ cứng của nước là do sự có mặt của Ca””, Mg”” thường 
tồn tạo dưới dạng hiđrocacbonat. Độ cứng của nước thường được 
biểu diễn bằng số mili đương lượng ion canxi hoặc số miligam 
CaCO;, trong một lít nước. 

Phương pháp xác định độ cứng của nước dựa trên việc 
chuẩn độ các ion Ca” và Mg?”” có trong nước bằng complexon, 
dùng eriocrom T đen làm chỉ thị. 

Bởi vì hàm lượng của magie trong nước thấp nên khi chuẩn 
độ vẫn phải thêm MgCI, vào nước. 

Cách tiến hành: Trước hết cần chuẩn độ sơ bộ để tính gần 
đúng lượng nước phải lấy để chuẩn độ sao cho tổng số mili 
đương lượng của canxi và magie có trong 100m] nước cần chuẩn 
độ không vượt quá 0,5. 

Dùng pipet lấy chính xác 50ml nước cần phân tích cho vào 
bình nón có dung tích 250ml đã rửa sạch. Thêm nước cất đến 
100ml]. Thêm 10ml hỗn hợp đệm NH; + NH,CI có pH = 10; 1ml 
dung dịch MgCI, 0,02M, một ít chỉ thị eriocrom T đen. Chuẩn 
độ bằng dung dịch chuẩn EDTA đến khi màu của dung dịch 
chuyển từ đỏ sang xanh. 

Tính độ cứng của nước theo số mili đương lượng CaCO; có 
trong một lít nước. 

Chú ý: Tùy theo nguồn gốc của nước mà trong mẫu còn có 
thể có mặt các ion kim loại như Cu””, AI”, Zn^, E . Mn”. 
Các ion này cũng tạo phức với EDTA và đặc biệt tạo phức bền 
với chỉ thị. Trong trường hợp này trước khi chuẩn độ phải thêm 
các chất che như KƠN, axit ascobic, hiđroxilamin để loại bỏ ảnh 
hưởng của Cu””, Zn””, Fe?” và thêm trietanolamin để che AI 
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3.3.5. Định lượng hon hợp Zn”" và Mụ” 


“”'. Dùng pipet lấy 


1. Định lượng tổng số Zm”` và Mg 
25.00m] dung địch phần tích cho vào bình nón sạch có dung tích 
250ml. Trung hoà axit bằng dung dịch NaOH (nếu cần). Thêm 
10m] dung dịch đệm (NH, + NH,CI có pH = 10). một ít chỉ thị 
erioerom T' đen, rồi chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn EDTA hết 
Vị mÌ có nềng độ Ca. 

CVỊ 


Cộn2+ ,ÌMg?t 9500 


2. Định lượng magie. Dùng pipet lấy chính xác 35,00ml 
dung dịch phân tích cho vào bình nón sạch có dung tích 250 ml. 
Thêm 10m] dung dịch đệm (NH,, + NH,C] có pH = 10), 2g KCN 
để che Zn””, một ít chỉ thị eriocrom T' đen và 50 mì] nước cất, lắc 
đều. Chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn EDTA hết V› mÏl 

__CVa 
Mẹ” 25,00 





Từ kết quả 2 lần thí nghiệm ta sẽ tính được nổng độ của 
đc 
Znˆ. 


3.3.6. Định lượng NỈ” 

Chuẩn độ trực tiếp 

Dùng pipet lấy chính xác 25,00ml dung dịch Ni” (môi 
trương axit) không được chứa quá 0,4mg NỈ”. Thêm NH, vào 
dung dịch cho đến khi tạo phức hoàn toàn với NẺỮ. Thêm chất 
chỉ thị murexit vào cho đến khi xuất hiện màu vàng rõ (nếu chỉ 
có màu vàng da cam chứng tỏ pH < 10 thì phải thêm tiếp NH, 
cho đến màu vàng). Pha loãng dung dịch bằng nước cất (thêm 
độ x 100ml nước cất). 
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Tiến hành chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn EDTA 0,10M 
đến khi màu của dung dịch chuyển sang màu tím hoa cà. Gần 
cuối phép chuẩn độ cần thêm tiếp vài mì NH; và lại chuẩn độ 
cho đến khi màu dung dịch chuyển hẳn từ vàng sang tím xanh 
rõ. 

9. Chuẩn độ ngược 

Thêm dư dung dịch chuẩn EDTA vào dung dịch NỈ. 
Chuẩn độ EDTA dư bằng dung dịch chuẩn Zn”” hoặc Mg””. 

Cách tiến hành: Dùng pipet lấy chính xác 25,00 ml dung 
dịch NiẾ” (C x 5.10”M). Thêm vào 10 mì dung dịch chuẩn 
EDTA 0,10M, 5ml dung dịch đệm (NH; + NHAC]). Pha loãng với 
~ 50m] nước cất. Thêm một ít chỉ thị eriocrom T đen. Chuẩn độ 
lượng EDTA dư bằng dung dịch chuẩn ZnSO, hoặc MgSO, 
0,01M đến khi màu dung dịch chuyển từ xanh sang đỏ vàng, 
hết V m] dung dịch chuẩn. 


Tính nồng độ dung dịch NiŸ” cần chuẩn độ. 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


3.1. Tính giá trị œ của anion EDTA (HẠY) ở các giá 


V“(H*) 
trị pH sau: 2,0; 3,0; 4,0; 5,0; 6,0; 7,0; 8,0; 9,0; 10,0; 11,0; 12,0. 
Vẽ đồ thị biểu diễn sự phụ thuộc lg Œy4- (H*) theo pH. 

3.2. Tính hằng số bền điều kiện của phức: 


a) CaY” ở pH = 12 cho l#Bo„y2- =10 57 


b) FeY' ở pH = 10 cho lzBp„y- Z 25,10 và lEPOH?* =2.17 
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3.38. Chuẩn độ 20mi Ca”” 0,025M bằng dung dịch EDTA 
0,05M ở pH = 10. Tính [Ca] tại điểm tương đương. 

3.4. Hoà tan 0,1140 g CaCO› nguyên chất trong HƠI và pha 
loãng thành 250,00ml. Chuẩn độ 25,00ml dung dịch thu được 
hết 40,25 m] dung dịch EDTA. Tính 

a) Nồng độ mol/1 của dung dịch EDTA 

b) Độ chuẩn của EDTA theo CaO 

3.5. Tính độ cứng của một mẫu nước theo số ppm Ca”” biết 
rằng khi chuẩn độ 100ml nước thì phải dùng hết 6,25ml dung 
dịch EDTA nói trên. 

3.6. Chuẩn độ 25,00 mì dung địch X gồm có Pb'” và Ni” ở 
pH = 10 phải dùng hết 21,40ml dung dịch EDTA 0,0202 M 
(phản ứng với cả hai ion kim loại) 

Mặt khác, lấy 25,00ml dung dịch X, thêm KCN dư để che 
Ni”. Chuẩn độ hỗn hợp hết 12,05m1 EDTA 0,0202M. 

Tính nồng độ mol/l của Ni?” và Pb”"' 

3.7. Hoà tan 0,650 g một mẫu hợp kim của nhôm. Tách bỏ 
các nguyên tố gây cản trở, thêm nước đến 250,00ml. Lấy 
20,00m1 dung dịch, thêm complexonat magie dư (MgYŸ) rồi 
chuẩn độ dung dịch thu được ở pH = 9 dùng eriocrom T đen làm 
chỉ thị hết 7,60m] dung dịch EDTA 0,0M. ˆ 

Tính hàm lượng % của AI trong hợp kim. ˆ 

3.8. Trình bày nguyên tắc của phương pháp chuẩn độ 
complexon xác định trực tiếp các lon kim loại. 

3.9. Trình bày nguyên tắc của phương pháp chuẩn độ 
complexon để xác định các anion . 

3.16. Để định phân Fe II) và AI (ID trong cùng một hỗn 
hợp người ta làm như sau: Lấy 50,00 m] dung dịch hỗn hợp điều 


16 


chỉnh pH = 2 rồi chuẩn độ Fe (ID bằng dung dịch chuẩn EDTA 
0,04016M thì hết 29,61ml. Tiếp theo thêm vào dung dịch ấy 
50,00 mÌ dung dịch EDTA nữa, đun nóng, điều chỉnh pH của 
dung dịch đến 5 rồi chuẩn độ lượng EDTA dư bằng dung dịch 
chuẩn Fe (II 0,03228M thì hết 19,03ml. Tính nồng độ của mỗi 
1on có trong dung địch ban đầu. 
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Chương IV 


PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ OXI HÓA - KHỦ 
(PHƯÓNG PHÁP OXL HÓA - KHỦ) 


Phương pháp này dựa trên phản ứng giữa chất oxi hóa và 

chất khử của 2 hệ oxi hóa - khử không liên hợp. Các phản ứng 
oxi hóa - khử được dùng trong phép chuẩn độ oxi hóa - khử đều 
phải thoả mãn đẩy đủ các yêu cầu của phản ứng dùng trong 
phân tích thể tích. 


4.1. Chất chỉ thị dùng trong phương pháp oxi hóa - khử 


Để xác định điểm cuối của quá trình chuẩn độ trong phương 
pháp oxi hóa - khử, người ta thường dùng 2 loại chất chỉ thị 
sau : 

“ Chất chỉ thị là các chất hữu cơ có tính oxi hóa - khử, có 
màu dạng oxi hóa khác với màu của dạng khử và màu thay đổi 
phụ thuộc vào thế oxi hóa của dung dịch, giống như chất chỉ thị 
axit bazơ, mău chỉ thị thay đổi phụ thuộc văo pH của dung dịch. _ 
Loại chỉ thị này thường dùng nhất trong phương pháp oxi hóa - 
khử, ta sẽ khảo sát lý thuyết sự đổi màu của loại chỉ thị nây. 

° Loại thứ hai gồm các chất có khả năng cho phép nhận ra 
điểm cuối của sự chuẩn độ, nhưng sự đổi màu của nó không 
phụ thuộc vào thế oxi hớa của dung dịch như loại một. Thí dụ, 
dùng dung dịch KMnO; để chuẩn độ các chất khử như Fe”, 
C;O,?; HạO; v.v... sau điểm tương đương, dư một giọt dung dịch 
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KMnO, thì dung dịch sẽ nhuốm màu hồng. Trong phương pháp 
chuẩn độ iốt bằng thiosunfat, chất chỉ thị dùng là dung dịch hồ 
tinh bột, nó sẽ tạo với lI; một hợp chất màu xanh. 


Dưới đây ta xét lý thuyết về sự đổi màu của chất chỉ thị oxi 
hóa - khử. 
Ta ký hiệu chất chỉ thị ở dạng oxí hớa là In,„ và dạng khử 
là Inui. Ta có : 
Ïn„ + ne = In¿i 
Thế oxi hóa của hệ oxi hóa - khử liên hợp này tính bằng 
phương trình Nec (Nerst). 


0,059. [In] 
Đ = E°+ —— Ìg_-~—— 
[Inun] 
Tương tự như các chất chỉ thị axit bazơ, màu sắc của dung 
L mạ] 
dịch được quyết định bởi tí số TÿEPENY Mắt ta cơ thể phân biệt 


được màu của dạng nào là tùy thuộc vào độ tương phản giữa hai 
màu và tỷ số nồng độ của chúng trong dung “dịch. Giả sử đối với 
mắt người bình thường nhận được màu của dạng này khi nồng độ 
của nó lớn hơn nồng độ dạng kia 10 lần ; tức là : 











¡ Le) : `... ' 
1n] = 10 thì dung dịch cố màu của dạng Ïn,„ còn 
h {In 1 $ K: z ¬ s I 
Ì Tụ] mg thị dung dịch cố màu của dạng Inịạ. 
Như vậy dung dịch có màu dạng In, khi E = EP + 
.0,059 0,059 
Bo O lg 10 = E° + : và dung dịch có màu dạng Ïn,, khi 
0,059 1 0,059 
Ø + : —— = vs. : 
° „ n lẽ 10 n 


Vậy khoảng thế đổi màu của chất chỉ thị là E = E°” + —— 


Thí dụ chất chỉ thị diphenylamin : 
In„ + 2e = Inụụ, có E° ~ 0,76V. 





Khi thế chuyển màu của chất chỉ thị là E = 0/76 + tức 


là khi thế E > 079V dung dịch có màu của dạng In, < 0,73V 
dung dịch chỉ có màu của đạng Iny¿. 
Khoảng thế chuyển từ 0,79V -> 0,73V thì màu dung dịch 


chuyển từ màu dạng In,„ sang màu dạng Iny. 


0,059 
2 


Muốn cho màu của chất chỉ thị thay đổi rõ rệt và sai số 
chỉ thị không đáng kể thì khoảng thế đổi màu của chất chỉ thị 
phải nằm trong vùng bước nhảy thế (giổng bước nhảy pH trong 
phương pháp trung hòa) trên đường chuẩn độ và màu của dạng 
In và dạng In¿, càng tương phản nhau càng tốt. 

Một số chất chỉ thị oxi hóa - khử thường dùng trong chuẩn 
độ oxi hóa - khử được trình bày trong bảng 4.1. 


Bảng 4.1 


Một số chất chỉ thị oxi hóa - khử 





































E°(V) 
đ 
Đỏ trung tính .| không. màu 
Xanh Metylen Sóc đã tởi | không màu - 
Diphenylamin Tím - Xanh không màu 
Axit diphenylamin sunfonic Tím - Đỏ không màu 
Eric glusin A Đỏ xanh lá mạ 
Axit phenylantranilic Tím - Đỏ không màu 
Feroin (phúc của Fe°" với Xanh da trời | đỏ ¬ 
O-phenantrolin) nhạt 
Axit O, O' - diphenylamin dicacboxylic Tím - Xanh không màu 
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4.2. Sự thay đối thế (E) của dung dịch trong quá trình 
chuẩn độ (đường cong chuẩn độ) - Cách chọn chất chỉ thị 


Giống như phương pháp trung hòa, trong phương pháp oxi 
hóa khử, thế của dung dịch sẽ thay đổi theo thể tích của dung 
dịch chuẩn thêm vào dung dịch cần chuẩn độ. Đường biểu diễn 
thế của dung dịch (E) theo thể tích của dung dịch (V) chuẩn 
thêm vào là đường cong chuẩn. độ. 

Muốn vẽ đường chuẩn độ ta tính thế của dung dịch (theo 
phương trỉnh Nec) sau mỗi lần thêm thuốc thử. Để dễ hiểu ta lấy 
thí dụ cụ thể sau : 

Thí dụ 1. Vẽ đường chuẩn độ khi chuẩn độ V„ ml dung dịch 
Fe?" có nồng độ mol là Co bằng dung dịch Cett “(pha từ amoni 
trisunfat xeri (V) : (NH¿);[Ce(SO4¿)4]) có nồng độ mol/ l là €. 

Phân ứng chuẩn độ : 

Ce'? + Fe? =>Ce3+ + Fe? 


Trong phản ứng này đÌgc.#† = M và đigp.?f = M, nên nồng 
độ đương lượng bằng nồng độ moll. 


Tính Vụ : 
_ V.CQ = Vạ.C 
VoCo 
Vụ = —Ơ 


a) Khi thêm V mì dung dịch Cef° với V < Vụ (trước điểm 
tương đương), tính nồng độ Fe2** và Fe?“ dễ hơn là tính nồng 
độ GUR Ce?” và CeTt , nên ta tính thế (E) của dung dịch theo 
cặp Fe?'/Fe?' 


[Fe°”] 
E = Bp3?/p/2+ + 0,059 lg Iret) 
CV 
Xá +1. 
Trong đó : [Fe”] = V+v 
[Fe”] = gỗ thả [Fe#t Ï-= C.V, ¬ CV ho CV. CV 
NÔUtU VY VÔ.+Y Lệ de ¿ 


_I[Pe”] CV kiệt ./ CV 


"[Fe!, ” Vạ+ V”G¿Vy„— CV ” O¿V„T- CV 


O O O .öØ 


Do đó 





Vậy : EÐ = E3† äe 4c 00888118 = se 
Sy - EF€` 4Q H C.Vọ — CV 
b) Khi thêm V mì Ce”” bằng Vụ¿ (V = Vụj) tức là tại điểm 
tương đương. Tại điểm tương đương, theo phản ứng chuẩn độ ta 
có : 


[Fe?] = [Ce**] (a) 


[Fe] = [Ce?] (b) 


Thế của dung dịch bàng E„„. Tính E¿u theo cặp oxi hóa khử 
liên hợp nào trong hệ dung dịch cũng được : 








Fe?† 

Đụa = Ph L2 22 + 0,059 lg ã 

[ Ce?”] 

Đụ = EÐ4+, 2+ + 0,059 lg 

tẻ Ce Ze [ Ce?”] 
[Fe?*]{ Ce!”] 
: _— TO si s21. y4 11g 
hay: 2B„, = Đụ V34, 22 + Bo t2. v22 + 0,059 lg [ Fe?†][ Ce3*] 


`. 
Ni 


Thay giá trị từ (a) và (b) vào ta còn : 


: BBât, 2+ + BQy#t vất 
td — Đ) 
c) Khi thể tích dung dịch Ce”” thêm vào lớn hơn Vụ (V > Vụ) 
tức là sau điểm tương đương. Lúc này ta tính nồng độ Ce”' và Ce”" 
dễ dàng hơn tính nổng độ của Fe” và Fe”, nên sau điểm tương 
đương ta tính thế của dưng dịch theo cặp Ce"/Ce*, 
411 _ 
BE = EÖ¿#t„ 3v + 0,059 lg ST 


Trong đó : nồng độ Ce!" được tính theo lượng Ce!* dư. 
CV — CV„ạ  C(V ~ Vụ) 
Vu+V ` V¿+V 





[Cef!] = 
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CVụ C„V 


O Ơ 


V.+VW_ Vy+V 





còn : [Ce?'] = 


[ Ce?”] C(V - Vụ) Vọ+ V  C(V - VỤ) 


x 


[CổÖ1 7 Vạ+V S6 NÊN CuVọ 





Do đó : 


C(V =s Vu) 
CV, 


QO 5O 


Vậy : E = E€¿'?„ 3+ + 0,0591g 


Ap dụng các công thức tính toán trên, ta tính sự biến đổi 
thế (E) của dung dịch khi chuẩn độ 100 ml dung dịch Fef' 0,1M 
bằng dung dịch Ce?° 0,1M. (Các kết quả tính toán được ghỉ trong 
bảng 4.2 với Bhs2fu 22 = 0,77 V và 2# = 1,45 V). 


Bảng 4.2 


Sự biến thiên thế (E) của dung dịch khi chuẩn độ dung 
dịch Fe”' 0,1M bằng dung dịch Ce“° 0,1M 





Thầ tích Phần đã 
(V mi) được 
đd Ca ” chuẩn 


thêm vào n) 
LV< Vẹạ 






Tính E (V) 



















50 05 1 E = 077 + 0059 lg 1= 077 
90 09 ~10 E = 077 + 0059 lg 10 = 083 
:98 0.99 ~100 E = 077 + 0059 lg 100 = 089 
'999 0,999 ~1000 E = 077 + 0059 lg 1000 = 095 

w= Vụ 

-®90 100 c- 07 + 145 _- Ày 

V» Vu 2 

®©01 1001 ~101 E = 145 + 0059 lg 10-3 = 127 

®1 101 ~10ˆ E = 145 + 0059 lg 10” = 143 

T0 1 ~10' E = 145 + 0059 lg 10” = 149 
E = 145 + 0059 lg 1 = 145 











E,mV 


1600 Đường tương đương 






1400 


- Xanh lơ 
bu Vùng thay đổi màu 


=—--...1... _sắc chất chỉ thị _ 
4 _pheroin (khi [H”]=L) 


Khang”: Điểm tương đương 







1000 


800 


600 eo 100 110 
Thể tích dung dịch amoni trisunfat xêri (IV) 0,1N 


Hình 4.1. Đường cong chuẩn độ dung dịch muối sắt (II) 0IN bằng dung dịch xeri 
(IV) sunfat 01N 


Biểu diễn kết quả tính toán được (E) theo V dung dịch Cef" 
thêm vào (F) ta được hình 4.1. 


Thí dụ 2. Chuẩn độ V.ml dung dịch. re có nồng độ moll 
là Co bằng dung dịch KMnO¿ có nồng độ mol/l là C trong môi 
trường H;SO¿ có [H”] = I1. 

Phản ứng chuẩn độ : 

MnO„ + 5Fe# + 8H' = Mn” + 5Fe* + 4H,O 

Trong phản ứng này : 


L74 


| < 


đÌ§vno„ = -> nồng độ đương lượng bằng ðC 


đlg..2? = M -> nồng độ đương lượng bằng Co. 
Tính Vụ :VQC„ = Vịạ.ðC 


Vạ m V.C 
5C - 
a) Khi V < Vụ ta tính thế của đung dịch theo cặp Fe”!/Fe?t 
5CV 
= To TA di 
E = FỆst„2+ + 0059 lý CỤ ~ gỌV 
b) Khi V = Vụ¿ theo phản ứng chuẩn độ, tại điểm tương 
đương thì : 
[Fe*°] = 5 [Mn”] 
[Fe”] = 5 [M,O¿] 
[Fe?*] [ Mn?*] [Fe2T] [ MnO/ ] 
Do đó TS 





[Fe] [MnO¿] ` [Fe2*][Mn?] - 


[Fe?] 


Tính Ba : By = ĐẸQ21 2+ + 0,059 lg [Fe2?] 





" 0,059, [MnO,] 
ðx R4 = EMnOA n2? + —g— 5 TMn2 Mn2*] 


II 
_ 
—~ 


(vì [HÌ] 


Từ 2 phương trình trên ta có : 
[Fe?†][MnO/ ] 


6E) = E31. 2† kã ðEPMnO¿ TT ho lệ iu. [Fe2T] [ Mn?†] 


o so — 
Bpe2†r2+ + 5 ĐnO 2 2 
DB:(đ0242 đùa i Brfc St ru c4 đc 


œ) Khi V > Vạ¿„, tính thế của dung dịch theo cặp MnO,7Mn” : 
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0,069. [MnO¿}] 





"¬ e _ s + “- 
E= kệ 271920 + 5 lg [ Mn?*] (vị [H J 1). 
5CV vá dt 
với : [M,O, ] = . [Mn”] = 
Đhều Mu V V.+V 
[ MnO, ] 5CV — V.ÓG, 
Tỷ số 





{ Mn?*] ” V€ 


OrO 


RE = F9 - $ KG) 5CV ~ V.C2 
7  MnOd 2+ 5! ve 


oro 





Dùng các công thức trên, ta cũng có thể tính toán được sự 
biến đổi thế (E) của dung dịch khi chuẩn độ 20 mì dung dịch 
Fe?" 0,IM bằng dung dịch KMnO, 0,1N trong môi trường H;SO, 


‹ +1 _ “t{ e “3 ẹ = “ai ~ 
cỏ [H ] = 1, VỚI Bị V3, 21 = 0,77V và ĐO 22+ Lý 1,55V. Vẽ 


đường chuẩn độ ta cũng được đường cong cớ dạng giống như 
hình 4.1. 

Qua đường chuẩn độ vẽ trên hình 4.1, ta thấy : 

° Đường chuẩn độ trong phương pháp oxi hóa khử cũng có 
bước nhảy thế ở điểm tương đương giống như đường chuẩn độ 
trong phương pháp trung hòa có bước nhảy pH. 

* Bước nhảy thế cũng phụ thuộc vào nồng độ của các dung 
dịch, thế của các cặp oxi hóa khử. Nống độ các chất tham gia 
phản ứng càng lớn và thế oxi hóa khử tiêu chuẩn của các cặp oxi 
hóa khử khác nhau càng nhiều thì bước nhảy thế càng dài. 

* Dựa vào bước nhảy thế, ta sẽ chọn được những chất chỉ thị 
thích hợp cho quá trình chuẩn độ, đó là những chất chỉ thị có 
khoảng thế đổi màu nằm trong khoảng bước nhảy thế. 

Để chọn chất chỉ thị thích hợp cho phép chuẩn độ, ngoài 
việc vẽ đường chuẩn độ, người ta còn dùng cách tính sai số. Ta 
xét mấy thí dụ sau : 
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Thí dụ 1. Tính sai số khi chuẩn độ dung dịch Fe?" bằng 
dung dịch KMnO, có cùng nồng độ là 0,IN trong môi trường 
[H '] = 1 nếu kết thúc chuẩn độ khi thế của dung dịch bằng 
0,95V và 1,515V. 

Bồi giải : 

Sai số của phép chuẩn độ mắc phải là do việc kết thúc chuẩn 
độ ở thế không trùng với thế ở điểm tương đương ŒBụu). 

Tính Eụ : 

MnO„ + ðFe” + 8H! = Mn” + 5Fe* + 4H;O 

G le) ~ 
Ee3† 2+ + ĐE NO 2+ 


e 
Địa - 6 


0,77 + 5ð x 1,55 
= ———————— = l,42V 
6 
a) Khi kết thúc chuẩn độ ở thế là 0,95V (E, = 0,95) tức 
là việc chuẩn độ kết thúc trước điểm tương TÊN Thế dung 


dịch tính theo cặp Fe*/Fe”. Ta có : 








Fe?? 
095 = 077 + 0,069 lg L . 
[Fe“'] 
TT " [Fe] 0,95 - 0,77 2/34 
So VY RP CỊP [ Fe?†] ” 0,059 K 
: [Fe?”] 1000 „ 
tức là SEE = 18 = =— Œ) 
[Fe“ ] 
Lượng Fe” đã được chuẩn — Lượng Fe?” ban đầu 
§% = ——————————————= x10 


Lượng Fe°T ban đầu 


Lượng Fe?” chưa được chuẩn 
TS... nh 
Lượng Fe?” ban đầu 
Nhìn vào biểu „thức C) ta thấy nếu lượng Fe?' chưa n. chuẩn 
là 1 thì lượng Fe?” đã được chuẩn (chuyển thành Fe”) sẽ là 


1000. 


—1 
1000 +1 x 100 = -0,1% 


b) Khi kết thúc chuẩn độ ở thế 1,ð15V (E, = 1,515) tức là 
việc chuẩn độ kết thúc sau điểm tương đương. Thế của dung dịch 


Vậy S%, = 


tính theo cặp MnO,⁄Mn"” Ta có : 


0,059 _ [MnO¡] 








lB1lõ = lBð + - C—lg In (vi [H'] = 1) 
Nút cưới [MnO, ] _ (1ðlỗ - 1ỗB5 _ 
Mn?*] 0,059 
' [MnO¡ ] s 1 
Vậy : IMn" = 10” = TA: 


Lượng MnO, đã dùng —- Lượng MnO, đã phản ứng với Fe?T 
S%= — nP . 100 
Lg MnO, đã phản ứng với Fe 





Lượng MnO, đã phản ứng với Fe? chuyển thành Mn”, nên : 
Lượng MnO, dư 1 
5% = " Thong MMSP” x 100 = 1000 * 100 = 0,1%. 
Thí dụ 2. Cần phải kết thúc việc chuẩn độ dung dịch Fe? 
bàng dung dịch Ce'“ cớ cùng nồng độ là 0,1M ở thế bằng bao 
nhiêu để sai số của phép chuẩn độ không "Hhữ 019 ° sà “ 
Bài giải : 
Sai số không quá 0,1% có nghia là sai số của phép chuẩn 
độ nằm trong khoảng -0,1% đến +0,1%. 


a) Sai số -0,1%, tức là kết thúc chuẩn độ trước điểm tương 
đương. Điều đó có nghĩa là còn 0,1% Fe?” chưa được chuẩn và đã 
có 99,9% Fe?” đã được chuẩn và biến thành Fe”'. Vậy : 


L78 


[Fe] 99,9 _ 1000 


- = = 108 
[Fe?*] 01 Ị 





Kết thúc trước điểm tương đương nên tính thế dung dịch 
theo cặp Fe”/Fe?! 

E¿ = 0/77 + 0,059 lg L8) 

[ Fe?”] 
Ð. = 0,77 + 0,059 lg 102 = 0,95 V. 

b) Sai số +0,1%, tức là kết thúc chuẩn độ sau điểm tương 
đương. Điều đó có nghĩa là sau khi chuẩn độ đã dư 0,1% CeT 
so với lượng Cef' đã dùng để chuẩn độ Fe?' và chuyển thành 
Ce°”*. Vậy Ce °„ = 0,1% thì Ce”” = 100%. 

[ Cef*] 0,1 


"--....... 
[ Ce3*] — 100 — mo 





Kết thúc chuẩn độ sau điểm tương đương nên tính thế của 
dung dịch theo cập Ce”/Ce”*, 
[ Ce1*] 
E„ = 1,45 + 0,059 lg ———_— 
: Ế 1ce*I 


E. = 1,45 + 0,059 lg 102 = 1,273 (V). 

Vậy muốn sai số của phép chuẩn độ nằm trong khoảng 0,1% 
thì phải kết thúc chuẩn độ khi thế của dung dịch nằm trong 
khoảng 0,95V - 1,273V. Điều đó có nghĩa là muốn sai số phép 
chuẩn độ là 0,1% thì phải chọn chất chỉ thị có khoảng thế đổi 
màu nằm trong khoảng 0,95 - 1,27V. 


€C 


4.3. Một số phương pháp oxi hóa khử hay dùng 
4.3.1. Phương pháp pemanganat 


Đặc điểm chung của phương pháp : Phương pháp pemanganat 
dựa trên phản ứng oxi hóa của ion MnO,. Khả năng oxi hóa của 
lon MnOx„ phụ thuộc nhiều vào độ axit của môi trường phản ứng. 
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- Trong môi trường axit mạnh MnO„ bị khử về Mn”`. 
MnO¿ + 5e + 8H' =>Mn” + 4H;O 
Thí dụ : MnO, + ðFe? + 8H' =Mn?” + 5Fe” + 4H¿O 


- Trong môi trường axit yếu, trung tính hay kiểm thì MnO,. 
chỉ bị khử tới MnO¿. 


MnO¿+ 3e + 4H'=>MnO;| + 2H¿O. BE, = 1670). 


nÓa MnOz 


= —_ O =. 
MnO,+ 3e + 2HO => MnO,| +4OH. ĐO +2H,O/MnO 0,57(V) 

Có thể giải thích khả năng oxi hóa khác nhau của MnO,” 
trong môi trường axit và môi trường kiểm bằng sơ đồ chuyển 
hớa giữa MnO; và ion Mn”” như sau : 

MnO; + 2e + 4H' = Mn” + 2H;O Œ) 

Trong môi trường axit, cân băng (C ) sẽ chuyển dịch về phía 
phải tạo thành Mn””. Như vậy cớ thể coi rằng trong môi trường 
axit MnO¿„ trước tiên bị khử thành MnO; sau đó vì nồng độ ion 
HỈ trong dung dịch cao nên lập tức MnO; bị khử tiếp xuống 
Mn”. 

Trong môi trường trung tính hay kiểm thì MnOx„ bị khử tới 
MnO; và không bị khử tiếp nữa vì trong môi trường này cân 
bằng (C') chuyển dịch sang trái, tạo thành MnO:. 


Như vậy khả nãng oxi hóa của MnO, trong môi trường axit 
lớn hơn rất nhiều so với trong môi trường-kiểm.: Hơn nữa trong 
môi trường axit, sản phẩm khử là Mn”” không màu, nên chính 
KMnO, cũng là chỉ thị cho quá trình chuẩn độ, vì sau điểm 
tương đương l giọt dung dịch KMnO, dư cũng đủ làm cho dung 
dịch chuyển từ không màu sang màu hồng. Trong khi đó nếu tiến 
hành chuẩn độ trong môi trường kiếm hoặc trung tính hay -axit : 
yếu thì sản phẩm khử sẽ là MnO; là chất kết tủa màu nâu sẫm, 
ảnh hưởng đến việc xác định điểm cuối của quá trình chuẩn độ. 
Vì vậy trong thực tế người ta chỉ dùng phương pháp pemanganat 
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để chuẩn độ các chất khử trong môi trường axit mạnh. Để điều 
chỉnh môi trường axit, dùng H;SO¿ chứ không dung HƠI (vì ƠI 
khử được MnO, và biến thành Cl;) và cũng không dùng HNO; vì 
HNO: là chất oxi hóa mạnh, nó sẽ oxi hóa chất khử làm kết quả 
chuẩn độ sẽ sai. 


Kali pemanganat (KMnO,) không phải là chất gốc vÌì nó 
thường không tỉnh khiết, bao giờ cũng chứa tạp chất là sản phẩm 
khử MnO;. Ngoài ra KMnO/, là chất oxi hóa mạnh, dễ bị khử bởi 
các chất hữu cơ có lẫn trong nước, trong bụi không khí, bị phân 
hủy bởi ánh sáng... Do đó dung dịch KMnO/¿ pha xong phải đựng 
trong lọ có màu nâu, đậy kín và để yên một thời gian mới được 
dùng, trước khi dùng phải xác định lại nồng độ bằng dung dịch 
chuẩn là axit oxalic. 

Dùng phương pháp pemanganat có thể xác định được nhiều 
chất vô cơ và hữu cơ khác nhau bằng các cách chuẩn độ khác nhau. 

a) Các chất khử : các kim loại (Fe, Bi, Ag, Cd, Zn, kim loại 
đất hiếm v. v..), các phi kim (Sb, As, P, v.v..) các ion hóa trị 
thấp có khả năng cho hợp chất của nguyên tố ở hóa trị cao (Œe”, 
Cr”, Mn”*, Sn”, Cu”, Ti, VI), VV), MoI), UV), WŒV) ; 
As(HI v.v..) ion phi kim như Cl, Br, I, S7 v.v... các chất là 
những ion phức tạp (SO+4”, S;O¿“, TeOa”, SeOa”, SCN, CN, 
NO;, [Fe(CN),]Ÿ”: các axit poli và oxicacboxilie (H;C;O,, 
HOOC-CH;-COOH, v.v...) các andehit, các axit fomic, uric, ascobic, 
sunfonic, đường, poliphenol, các hợp chất không no và nhiều sản 


phẩm khác. 
b) Các chất oxi hóa : Fe” , CefV), U(VD, Mo(VD ; W(VÙ, 


Cr(VD, MnO;, PbO;, NO, BrOx, ClOx, IOx v.v... 
Phương pháp pemanganat có các ưu điểm sau : 
- Không phải dùng chất chỉ thị. 


- Pemanganat có thế oxi hóa khử cao ĐMnOg 2 + = 155V) 


nên có thể xác định được nhiều chất khí chúng không thể chuẩn 
được bằng các chất oxi hóa yếu. 
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~ Pemanganat dễ kiếm, rẻ, dùng KMnO; có thể chuẩn độ 
được cả nhưng chất không có tính oxi hóa khử, ví dụ xác định 
được Ca?! bàng cách kết tủa với oxalat sau đó chuẩn độ lượng 
chất khử dư hoặc hòa tan kết tủa sẽ tính được lượng canxi ; 
xác định anhidrit axetic dựa trên phản ứng của nó với axit oxalic 
(a) sau đó chuẩn lượng dư axit oxalie bằng KMnO, (b). 


(CH;CO),O + nH,C,O, -> 2CHCOOH + CO, + CO+(n1)H,CO, (a) 


anhidrit axêtic 


+MnOx_ˆ 





H;ạC;O¿ (dư) 2CO, † + 2H! Œœ) 


4.3.2. Phương pháp dicromat 
"Đặc điểm chung của phương pháp dicromat dựa trên phản 
ứng oxi hóa của ion dicromat (CrạO;7) trong môi trường axit. 
Cr,O+” + 6e + 14H' =2Cr” + 7HạO 


Ợ c ¬ 
PQuOj 2 at C lế6 


Thế oxi hóa của hệ CrạOz272Cr” cũng phụ thuộc rất nhiều 
vào nồng độ của ion HỈ. K;Cr;O; oxi hóa yếu hơn KMnO,. 
Phương pháp dicromat cố một số ưu điểm sau : 

* K,Cr;O; dễ điều chế được tỉnh khiết, KaCr;O; là chất gốc 
nên dung dịch chuẩn K;Cr;O; dễ: điều..chế, dễ .bảo quản và bền 
lâu. * 8d 

° Tiến hành chuẩn độ trong môi trường axit H;SO,, H;PO, 


` › Ớ 2— = ~ ` 
và cả HCI (vỉ Ecy 0` ⁄2cð3* 1,36(V) cũng bằng ĐQ an) ). Tuy 


vậy không được tiến hành chuẩn độ trong môi trường HƠI > 2M 
vì trong điều kiện đơ, nồng độ Cl' rất lớn nên làm giảm thế của 
cặp Cl/2CI, do đó CrạO¿” sẽ oxi hóa được một phần CÏ thành 
CI;. 
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Sản phẩm của phả: íng khử Cr;ạO;” là ion Cr”” oố mầu xanh. 
Ở điểm cuối của quá tình chuẩn độ không thể nhận ra được màu da 
cam do l giọt dung dịch K;Cr;O; dư, do vậy để xác định điểm 
cuối của quá trình chuẩn độ ta phải dùng chất chỉ thị oxi hóa 
khử. Chất thỉ thị thường dùng trong phương pháp dicromat là 
điphenylamin (có E” = 0,76V), muối natri (hay Bari) 
điphenylaminsunfonat (có E° = 0,84V), chất chỉ thị này dễ tan 
trong nước hơn diphenylamin và sự đổi màu rõ rệt hơn (từ không 
màu sang tím đỏ). Cũng có thể dùng axit phenylantranilic (E° = 
1,08V, dạng oxi hóa có màu tím, còn dạng khử không màu). 

Kali dicromat có khả năng oxi hóa được nhiều chất vô cơ và 
hữu cơ : FeI ; Mn(ID ; TiŒI) ; SO‡2 ; [Fe(CN),]“ ; AsO¿Ÿ ; 
T, rượu, hidroquinol, glixerin, axit ascobic, thioure v.v... 

Dưới đây là một vài phản ứng oxi hóa khử đặc trưng của. 
đicromat dùng trong phân tích chuẩn độ. 

e Oxi hóa hexaxianoferat (II) : 
CrạO;” + 6[Fe(CN),]Ÿ + 14H! ->2Cr”*” + 6[Fe(CN,]Ÿ+ 7HạO 


ø Oxi hóa Fe(I) : 


H;SOu, 





CrạO;” + 6Fe”+ 14H! 2Cr” + 6Fe” + 7H;O 


H;PO¿ 
® Oxi hóa rượu metylic : 
Cr;O;” + CHạOH + 8H! —> 2Cr” + CO; † + 6H;O 
*® Oxi hóa hidroquinol : 
Cr;O¿” + C/H;(OH); + 12H! -> 2Cr” + C,HO; + 7H;O. 
4.3.3. Phương pháp toL — thiosunfat 
Đặc điểm chung của phương pháp iot - thiosunfat 
Phương pháp này dựa trên phản ứng oxi hóa của l;¿ và phản 


ứng khử của L : 


L3ä 


lạ + 2e = 21" 


E?°_- = 0,B54V. 
1⁄21 

Căn cứ vào giá trị E° ta thấy L là chất oxi hóa yếu hơn 
KMnO,, K,Cr;O;, nhưng I lại là chất khử mạnh. Nhiều chất khử 
có thể bị l¿ oxi hóa, nhưng cũng có nhiều chất oxi hóa bị I khử. 
Cho nên trong phân tích, người ta thường dùng cả hai tính chất 
oxi hóa và khử của l¿ và I để xác định cả chất khử và chất oxi 
hóa. 

Trong phương pháp này người ta thường dùng phản ứng của 
thiosunfat (S;O+7) với iốt, vì thế phương pháp này thường có tên 
gọi ghép lại là phương pháp iotthiosunfat phản ứng giữa iot và 
thiosunfat xảy ra theo phương trình 

lon-thiosunfat ion-tetrathionat 


xẻ = -..= 
BE Oệ 25:08 0,1V 

Mụ_ 
l, + 2e =2I” — địa = —— 
28;O¿ˆ” - 2e = S,O2_ —> đlggo?~ = Ms o2~ 


Để nhận ra điểm cuối của quá trình chuẩn độ người ta dùng 
chất chỉ thị là hồ tỉnh bột. Hồ tỉnh. bột không phải là chất chỉ 
thị oxi hóa khử mà nó chỉ có tính chất "hấp phụ l¿, có màu 
xanh đậm. Khi sử dụng chất chỉ thị hồ tỉnh bột, ta phải lưu ý, 
nếu dùng dung dịch I¿ để chuẩn độ dung dịch Na;S;O; thì ta 
có thể thêm chất chỉ thị hồ tỉnh bột ngay từ đầu, trong quá 
trình chuẩn độ dung dịch không màu, sau điểm tương đương, có 
dư 1 giọt dung dịch I¿ dung dịch sẽ có màu xanh. Nhưng khi 
chuẩn độ L bằng dung dịch Na;5;O; thì không được cho chỉ thị 
hồ tỉnh bột ngay từ đầu, bởi vì nếu thêm hồ tỉnh bột từ đầu, 
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nó sẽ hấp phụ l;, l¿ bị hấp phụ lên hồ tỉnh bột bị giải hấp rất 
chậm nên khi chuẩn độ lượng Na;S„O; đã dư mà màu xanh vẫn 
chưa mất, do đó chuẩn độ sẽ quá điểm tương đương rất nhiều 
nên kết quả sai. Bởi vậy khi chuẩn độ l; bàng dung dịch Na;5;,O; 
chỉ được thêm hồ tỉnh bột khi quá trình chuẩn độ gần kết thúc 
nghĩa là khi dung dịch còn lại rất ít l¿ (dung dịch lúc đó có 
màu vàng rất nhạt, như màu của rơm nên gọi là màu vàng rơm), 
dung dịch lúc đó cố màu xanh, nhỏ từ từ từng giọt dung dịch 
Na;SOa vừa nhỏ vừa lắc mạnh đến khi dung dịch mất màu xanh 
thì đó là điểm cuối của sự chuẩn độ. 
Xác định chất khử 

Ta có thể dùng Il; để xác định nhiều chất khử bằng phương 
pháp chuẩn độ ngược, nguyên tấc như sau : thêm một lượng dư 
xác định dung dịch l2 đã biết nồng độ vào dung dịch chất khử, 
sau khi phản ứng xảy ra hoàn toàn, ta chuẩn độ lượng l; dư 
bằng dung dịch chuẩn Na;§;O¿. 

Thí dụ xác định SOa”, AsOx”, H;S, §n””.. 

SO¿” + I + HO = SO¿Z + 2I + 2H! 
AsO¿” + I¿ + HạO = AsO¿Ÿ + 2T + 2H! 
HS 4.0 ==.Đj 5i 2H: 
Sn” + I¿ = 8n” + 2T 
Xác định chất oxi hóa 

Để xác định chất oxi hóa bằng phương pháp này ta làm như 
sau. Thêm vào dung dịch chất oxi hóa một lượng dư KĨ rồi tạo 
điều kiện thích hợp để cho phản ứng giữa I và chất oxi hóa 
xảy ra hoàn toàn. Khi đó [` bị oxi hóa thành I¿, mà I¿ là chất 
Ít tan trong nước nên ta phải dùng dư nhiều KI để I;¿ tách ra 
sẽ kết hợp với I tạo thành ly tan : 

lạ + Fe bị. 


Sau đó chuẩn lượng l;¿ thoát ra (ở dạng ly) bằng dung dịch 
chuẩn Na;8;Oa. 

Bằng cách này ta có thể xác định được các chất oxi hóa : 

Brạ, MnO,, Cr;O;ˆ“, ClO;, H;ạO„ Fe” v.v. 

Brạ + 2l = 2Br + l¿ 
2MnO, + I0I” + 16H! = 2Mn” + 5l; + 8H;O 
CrạO2” + 6I” + 14H' = 2Cr” + 3l, + 7HạO 
CIOy + 6l” + 6H! = Cl + 3l; + 3H;O 
4NO; + 4l” + §8H' = 4NO † + 2l; + 4H;O 
2Fe* + 2I” = I;ạ + 2Fe?* 

* Ngoài việc xác định các chất khử và chất oxi hóa, phương 
pháp iot+hiosunfat còn được dùng để xác định axit. lodua phản 
ứng với iodat khi có axit theo phương trình sau : 

5L + IOy + 6H' = 3l; + 3H;O 

Từ phương trình trên ta thấy lượng ion HỶ tham gia phản 
ứng tương đương với lượng I; thoát ra. Do đó sau khi phản ứng 
trên xảy ra hoàn toàn, ta chuẩn độ lượng I; thoát ra bằng dung 
dịch chuẩn Na;S;O. Dựa vào lượng Na;S;O; đã tiêu tốn ta sẽ 
tính được lượng ion H” trong dung dịch. Như vậy dùng phương 
pháp iốt-thiosunfat ta có thể xác định được axit 'Phườơng pháp này _ 
có tên gọi là phương pháp iốt - thiosunfat xác định axit. 

Chú ý : 

* Natri thiosunfat có thể kết tỉnh tỉnh khiết, ứng đún;: với 
công thức Na;5;O;öH;O nhưng nó vẫn không phải là chất gốc 
bởi lẽ dung dịch Na;S;O; không bền, nồng độ của nó bị thay đổi 
theo thời gian do tác dụng của CO; và O; của không khí. 

Na;S;O¿ + CO; + HO = NaHCO; + NaHSO¿ + 5‡ 
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Na;S;O; + O; = Na;SO¿; + SJ 

Ngoài ra dung dịch Na;S;O; còn dễ bị các vi sinh vật có 
trong không khí phân hủy. Để ngăn cản sự phân hủy này, người 
ta thêm vào I lít dung dịch Na,S,O; 10 mg Hgl; để làm chất 
sát trùng. 

° Khi sử dụng phương pháp iot - thiosunfat cần chú ý mấy 
điểm sau : 

- Việc chuẩn độ phải tiến hành trong môi trường kiểm yếu 
có pH < 9. Không được thực hiện phản ứng trong môi trường 
kiểm mạnh bởi vì nó có phản ứng. 

lạ + 2OH- = IO + I + HạO 

lon IO tạo thành có tính oxi hóa mạnh, nó oxi hóa một 
phần $;O; thành SO,” 

S;O¿” + 4IO + 2OH” = 4l" + 2§O,” + H;O 

Nồng độ OH trong dung dịch càng lớn thì lượng S;O¿” bị 
chuyển thành SỐ” càng nhiều. Do có phản ứng phụ này mà 
không thể tính chính xác kết quả phân tích được ; nói khác đi 
phản ứng chuẩn độ không xảy ra theo một hệ số tỷ lượng xác 
định nên không dùng được. 

Nếu phản ứng sinh ra HỈ sẽ làm pH của dung dịch giảm 
không đảm bảo môi trường kiềm yếu, thì ta phải dùng NaHCO; 
làm chất đệm để lấy bớt HÌ trong dung dịch đi 

HCOy + H' = CO;† + H;ạO 

Khi đó pH của dung dịch được giữ gần như không đổi, bàng 
8 không cản trở việc chuẩn độ. 

- Vì ¡ot là chất dễ bị thăng hoa và khả năng hấp phụ của 
hồ tỉnh bột đối với lạ giảm, khi nhiệt độ tăng. Vì vậy phép chuẩn 
độ iot thiosunfat không được tiến hành khi đun nóng. 

- VÌ iot Ít tan trong nước, nhưng tan nhiều trong dung dịch 
có dự T do có phản ứng 


T1 + b c1; 

Nên khi xác định chất oxi hóa bằng phép do iot phải dùng 
dư KT. Phản ứng tạo thành ion l¿ là phản ứng thuận nghịch và 
ion ly rất kém bền nên khi chuẩn độ I¿ bằng Na;S;O; cân bằng 
bị phá vỡ và chuyển dịch hoàn toàn về phía trái, toàn bộ lượng 
lạ thoát ra được chuẩn độ định lượng bằng Na;Š;O¿. 

- Phản ứng giữa ÏÍ với các chất oxi hóa và phản ứng giữa 
lạ với chất khử thường xảy ra chậm, do đó sau khi thêm [` hay 
lạ vào ta phải chờ một thời gian (khoảng ð phút) để cho phản 
ứng xảy ra hoàn toàn rồi mới tiến hành chuẩn độ. Khi để yên 
dung dịch phải đậy kín và đặt ở chỗ tối vì ánh sáng làm tăng 
phân ứng oxi hóa I thành I¿ bởi oxi của không khí 


as 


4.3.4. Phương pháp bromat — bromua 
Phương pháp này dựa trên phản ứng oxi hóa khử, dùng chất 
oxi hóa là ion BrÖx. 
BrOy+ + 6e + 6H' = Br + 3H;O 


R9 


MO = 44V ; đÌggrọ; = 


M 
6 

Phản ứng có sự tham gia của H” nên phải tiến hành chuẩn 
độ trong môi trường axit Mặc dù BrO;- là chất' oxi: hóa mạnh _ 
nhưng tốc độ phản ứng oxi hóa bằng BrO; xảy ra chậm. Để 
tăng tốc độ của phản ứng cần tiến hành phản ứng trong dung 
dịch nóng và môi trường axit mạnh. 

Sau điểm tương đương khi dư l giọt BrOx thì xảy ra phản 
ứng : 

BrO+. + ðBr + 6H! = đBr; + H;O 
Br;ạ tự do sinh ra không đủ để nhận ra màu. Do vậy để 
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nhận ra điểm cuối của quá trình chuẩn độ người ta thường dùng 
các chất màu hữu cơ như metyl da cam, metyl đỏ ... để làm chỉ 
thị Sau điểm tương đương BrO; dư sẽ phản ứng với Br có sẵn 
trong dung dịch sinh ra Br; nó sẽ oxi hóa chất màu hữu cơ nên 
dung dịch sẽ mất màu. 

Các chất màu hữu cơ dùng làm chỉ thị cho phép đo này 
không phải là chất chỉ thị oxi hóa khử, quá trình Br;ạ oxi hóa 
chúng là quá trình bất thuận nghịch. Do đó khi chuẩn độ cần 
lưu ý không được để thuốc thử dư từng vùng, trong quá trình 
chuẩn độ, muốn vậy phải chuẩn độ từ từ và phải lắc đều. Do 
tính chất bất thuận nghịch của phản ứng oxi hóa chất chỉ thị 
bởi Brạ, khi chuẩn độ màu có thể mất trước điểm tương đương 
vì thế trước khi kết thúc chuẩn độ cần thêm vài giọt chất chỉ 
thị nữa. 


Phương pháp bromat - bromua được dùng để chuẩn độ trực 
tiếp một số chất khử, ví dụ As(TD, Sb(II, v.v... 

Ngoài ra phương pháp này còn cho phép xác định được một 
số chất hữu cơ có khả năng bị brom hóa, khi đó ta tiến hành 
chuẩn độ chất hữu cơ bằng dung dịch chuẩn KBrOx khi có mặt 
một lượng dư KBr trong môi trường axit. 

Ngoài các phương pháp trên, người ta dùng một số phương 
pháp khác như phương pháp xêri dựa trên phản ứng oxi hóa của 
ion CeT! 

Ce“Y + e == OCe” 


Ett„3+ = 146V 


và phương pháp vanadat dựa trên phản ứng oxi hóa của ion VO.” 
VO¿Ì + e + 2H' = VO” + 2H;O 
E° = L0 V 


v.v.. các phép đo này ít dùng trong thực tế vì các thuốc thử 
Ce”' và VO.” tương đối đất. 
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4.4. Một số bài thực hành về chuẩn độ oxi hoá - khứ 


4.4.1. Xác dịnh nồng dọ dung dịch KAInO „ bàng chải góc axi oxalfc 

a) Pha chế dụng địch chuận axit oxalie 

Tính lượng cân axit oxalhc H,C,O,.2H,O sao cho khi pha 
trong bình định mức 350ml] rồi chuẩn độ 2ãm] dung dịch thu 
được thì hết khoảng 20m] dung dịch KMnO, 0,0M. Sau đó cân 
chính xác lượng cân đã tính trên cân phân tích và pha chế trong 
bình định mức 250m1. 

b) Chuẩn độ dung địch KMnO, bằng dung địch axi oxalic 
vừa pha 

—~ Dùng pipet lấy 3ãm] dung địch axit oxalie vừa pha cho 
vào bình nón có đụng tích 25ml. thêm 10ml H,SO, 1:8. Tù 
buret đựng dung dịch KMnO,. nho từng giọt dụng dịch KMnO, 
xuống, chỉ cho tiếp giọt sau khi giọt trước đã mất mẫu. Theo đõi 
khoảng cách thời gian làm mất mẫu giữa các giọt dung dịch 
KMnO, thêm vào. Cho nhận xét, giải thích và kết luận. 

~ Lập lại thí nghiệm trên nhưng đun nóng dung dịch axit 
~80°€ rồi chuẩn độ bằng dung dịch KMnO ¡ Thêm từng giọt và 
lắc kĩ. chỉ cho tiếp giọt sau khi giợt trước đã-mất mầu:cho tới 
khi dung dịch xuất hiện mẫu hỏng nhạt không mất trong 3Ô 
giây. Ghi thể tích dung dịch KMnO; đã dùng và tính nồng độ 
mol/l của dung dịch KMnO,. 

~ Dùng pipet lấy 25ml dung dịch axit oxalic cho vào bình 
nón có dung tích 250ml, thêm 10ml dung dịch H,SO, 1:8. Từ 
buret thêm dung dịch KMnO; với tốc độ 2ã - 30ml/phút đến thể 


tích gần bằng thê tích dung dịch EMnO, đã dùng ở thí nghiệm 
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trên (còn cách đó 2mÌÙ)!, lắc đểu dựng dịch tới khi mất mẫu 
hoàn toàn. 

Đun nóng dung dịch lên ~60ˆC. Tiếp tục chuẩn độ chậm 
(thêm từng giọt) đến khi xuât hiện mầu hồng nhạt không mát 
trong 5Ô giây. 

Ghi thê tích dung dịch KMnO/; đã dùng. Tính nông độ mol] 
của dung dịch KMnO,. So sánh kết qua thu được trong 2 cách 
chuân độ. 


4.4.2. Xác dịnh sat bảng KAInO, 

Lấy chính xác 35,00m] dung dịch phân tích (có chứa khoảng 
0,15 - O0.25g Fe). thêm 5ml HC] đặc. Đun nóng dung dịch lên 
~90”C. Thêm từng giọt dung dịch SnC]l, đến mất mầu vàng và 
sau đó lại thêm tiếp 2 giọt nữa. Khi đó #n”” sẽ khử hoàn toàn 
Fe”" thành Fe”” 

Sn“'+92Fe"” = 2Fe”" + Sn” 

Làm lạnh dung dịch tới nhiệt độ phòng. Thêm nhanh 10m] 
dụng dịch HgCl1, và khuấy cấn thận. Để vên dung địch một lúc 
(khoảng 9 - 5 phút). Khi đó lượng dư Sn” được oxi hoà bằng 
HgCI, tạo thành calomen Hg,Cl, giải lụa trắng 

SnCl, + 2HgCI, -> SnCl, + Hgu,Cl,Ý 

Nêu không có kết tủa xuất hiện thì chứng tổ đã cho thiếu 
.ðnCl,. Nếu tạo thành kết tủa trắng bông hoặc mầu xám đen thì 
chứng tỏ đã cho quá nhiều SnCL,. Trong cả hai trường hợp đều 
phải làm lại thí nghiệm từ đầu. 

Thêm 50m] nước và Đã - 50ml dung dịch bao vệ (hoà tan: 
70g MnSO.1H,O trong 500m] nước. thêm 125m] H,SO, đặc và 
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125ml H,PO, 8ã% rồi pha loãng bằng nước cất thành 1 lí. 
Chuẩn độ hỗn hợp bằng dung địch KMnO, đã biết chính xác 
nồng độ với tốc độ khoảng 1m] trong 3 giây, gần cuối với tốc độ 
chậm hơn, khoảng Iml trong 15 - 30 giây. Ngừng chuẩn độ khi 
mầu hồng nhạt xuất hiện không mất trong 3Ô giây. 

Căn cứ vào thể tích dung dịch KMnO, đã dùng, tính hàm 
lượng sắt có trong dung dịch phân tích. 


4.4.3. Định lượng II;O› 

Cân khoảng 3 gam dung dịch hidro peoxit (H;O, 3%). 
Chuyển mẫu vào bình định mức 250m] và thêm nước cất tới 
vạch. Dùng pipet lấy chính xác 25,00ml] dung dịch cho vào bình 
nón sạch có dung tích 250ml. Thêm 10m] dung dịch H,SO, 1:5 
rồi chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn KMnO, đến khi xuất hiện 
mẫu hồng nhạt tổn tại trong 30 giây. Tính hàm lượng % của 
H,O, trong mẫu. 


4.4.4. Định lượng nữri 

Nitrit không phản ứng với KMnO, trong dung dịch trung 
tính hay kiềm. Trong dung dịch axit. khi đun nóng nó bị 
KMnO, oxi hoá hoàn toàn thành nitr at 

NO, +2MnO, +6H” ->5NO,„ + +32Mn”' + + -3H, S 

Nhưng trong môi trường axit. ion nitrit tạo thành axit nitrơ 
không bền, dễ bay hơi, ngoài ra oxi không khí cũng oxi hoá 
mitrit thành nitrat, mặt khác phần ứng giữa NO, với MnO; 
xảy ra chậm. Vì vậy để định lượng nitrit bằng KMnO,, tốt nhất 
là dùng phương pháp chuẩn độ ngược. 


Cách tiến hành phân tích: 
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Dùng pipet lấy 25,00m]l dung địch nitrit cần chuẩn độ cho 
vào bình nón sạch có dung tích 400m]. Thêm vào đó 30m] dung 
dịch chuẩn KMnO,, 23ãm] dung dịch H,SO, 1:5, đun nóng lên 
~40°C. Sau khi KMnO, đã phản ứng hết với NO, ta tiến hành 
chuẩn độ lượng KMnO, dư bằng phương pháp iôt. Thêm vào 
dung dịch ml dung dịch Na,CO, 0,1M. Lắc đều vài phút đến 
hết bọt khí trong dung dịch. Thêm tiếp 20ml] dung dịch KI 5%. 
Đậy kín bình và để yên trong tối 10 phút. 

Chuẩn độ lượng L„ thoát ra bằng dung dịch chuẩn Na,S.O, 
với chất chỉ thị là hề tỉnh bột. Ghi thể tích dung dịch Na,S5.O., 
tính lượng NO. có trong mẫu phân tích. 


4.4.5. Định lượng sắt bàng phương pháp chuẩn độ đicromai 

- K,Cr;O; là chất gốc nên ta tính lượng cân chính xác 
KạOr,O; để pha 250ml dung dịch K„Cr,O; 0,02M. 

— Thí nghiệm 1: Dùng pipet lấy 25ml dung dịch FeSO, 
(nổng độ cõ 0.08M), thêm 200ml nước cất, 10ml H,SO, 0.õM, 
6 giọt chỉ thị điphenylamimn (hoặc natr1 điphenylammn sunfonat) 
0,2% trong nước. Chuẩn độ chậm bằng dung dịch chuẩn 
K,Cr,O; tới khi xuất hiện mầu nâu hoặc tím lục. Quan sát sự 
đổi mâu. Ghi thể tích dung dịch K„Cr;O; đã dùng. 

~ Thí nghiệm 2: Lặp lại thí nghiệm trên nhưng có thêm ðmÌ 
dung dịch H,PO, 851%. Quan sát sự đổi mầu. So sánh với kết 
qua thu được ở thí nghiệm 1. 

— Thí nghiệm xác định hỗn hợp Fe” và Fe”” 

+ Tiến hành thí nghiệm tương tự như thí nghiệm 2 để xác 
định nồng độ của Fe“ và có thể suy ra lượng Ee (ID trong dung 
dịch (g/1). 
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+ Xác định tông nẻng độ Fe” và Fe” Dùng pIpet lấy 25m] 
dung dịch phân tích. Khử hết Fe”" thành Ke”” (có thể dùng kim 
loại hoặc hỗn thống kim loại Zn. Cd. AI hay đùng SnC]l,). Sau đó 
chuẩn độ tổng lượng sắt như trong thí nghiệm 3. Tính tổng 
lượng sắt và suy ra lượng Fe (II). 


4.4.6. Xác định nông dó dung dịch thiosunfd 

Để xác định độ chuẩn của dung dịch thiosunfat có thể dùng 
nhiều chất gốc khác nhau như K,Cr,O;, KIO,  KBrO,, 
K„[FeCN)¿], Cu, lôt. Ta xét một vài trường hợp thương dùng: 

a) Chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn K.,Cr,O; 

Cân chính xác cö 0,5g K„Cr,O;. hoà tan và định mức thành 
250ml dung dịch. Dùng pipet lấy chính xác 25.00m]l dung địch 
cho vào bình nón sạch có dung tích 250ml. Thêm 10ml dung 
dịch HƠI 3M và 5m] Na,CO; 0,1M. Lắc đều trong vài phút đến 
hết bọt khí trong dung dịch. Thêm tiếp 20m] dung dịch KI ã%. 
Đậy kín bình và để yên trong chỗ tối 10 phút. 

Chuẩn độ I„ thoát ra bằng dung dịch Na,S.O.. đến khi dung 
dịch có mầu vàng rơm. Thêm 2ml] hồ tỉnh bột rồi chuẩn độ đến 
khi chuyển từ mầu xanh lục sang xanh lá cây (mầu của ion 
CỀ}. Lặp lại thí nghiệm 3 lần rồi lấy.trung bình các thể tích 
dung dịch chuẩn thu được và tính nồng độ moøl/l của dung địch -ˆ 
Na„S,O,. N .« : 

b) Chuẩn độ bằng dung dịch kali iođat 

Cân chính xác 0.8g KIO.. hoà tan vào nước và chuyển vào 
bình định mức 250ml: Lấy chính xác 25,00ml dung dịch cho vào 
bình nón sạch có dung tích 250ml, thêm 10ml] dung dịch HCl2M 
và õm]l dung dịch Na„CO, 0.1M. Lắc đều trong vài phút đến hết 
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bọt khí trong dung dịch. Thêm tiếp 20ml dung dịch KT ã%, đậy 
kín bình và để yên trong tối 10 phút. Chuẩn độ l, bằng dung 
dịch Na,S.,O, đến khi dung dịch có mầu vàng rơm; thêm 2ml 
dung dịch hề tinh bột - dung dịch có mầu xanh lục, tiếp tục 
chuẩn độ đến mất mầu xanh lục. Ghi thể tích dung dịch 
Na„S,O., đã dùng. Lặp lại thí nghiệm 3 lần và lấy kết quả trung 
bình các thể tích dung địch Na,S,O, đã dùng. Tính nêng độ 
mol/] của dung dịch Na,S.,O,.. 


4.4. lễ Định lượng chát khử bàng tót - Định lượng lóttua 

Phương pháp này dựa trên sự oxi hoá lôtua bằng một chất 
oxi hoá và sau đó chuẩn độ l¿ giai phóng ra bằng Na,S,O,. Chất 
oxi hoá thường dùng là NO... 

Dùng pipet lấy 2ã,00m] dung dịch lôtua cần chuẩn độ cho 
vào bình nón sạch có dung tích 250m]. Thêm 1g urê, 8ml dung 
dịch NaNO, 0,M và 5ml H,SO, 2M. Đậy kín bình. Lắc 10 
phút. Làm nguội bình bằng cách ngâm bình trong nước đá. 
Thêm tiếp 2g KI và lắc đều để hoà tan hết I, (I¿ + I = I„). 
Chuản độ hỗn hợp bằng dung dịch Na,S,O.. 0,1M. Tính nồng độ 
của iôtua trong dung dịch phân tích. 

Phan ứng xay ra như sau: 

2I + HNO, + 2H” —› 2NO + I„ + 2H¿O 

Sau khi phản ứng xong loại nitrit dư bằng urê 

2HNO, + CO(NH,), -—> CO,† + 2N,† +3H,O 

Vì phản ứng giữa urê và nitrit xây ra chậm hơn so với phản 
ứng giữa nitrit và iôtua nên có thể cho urê vào đung dịch iôtua 
đã axit hoá ngay từ đầu rồi sau đó mới cho nitrit. Sau khi lắc 
một thời gian để cho lượng HNO, dư phản ứng hết với urê rồi 


195 


mới thêm R] dư để hoà tan l, tách ra. sau đó tiến hành chuẩn 
độ I„ bằng Na,S.O,. 


4.4.8. Định lượng chất oxi hoá - Định lượng dồng bằng phương 
pháp lói - thiosunat 
Dùng pipet lấy chính xác 25,00ml dung dịch CuSO, cần 
phân tích cho vào bình nón 250m]. Thêm 5ml axit axetic 4M, 
thêm 25m] dung dịch KI 6% 
2Cu”“+õðI' = 2Culd +lI„ 


Chuẩn độ lượng I; giải phóng ra bằng dung dịch chuẩn 
NasS.O.. đến khi dung dịch có mầu vàng rơm. Thêm 2ml hồ 
tỉnh bột và tiếp tục chuẩn độ đến mất mẫu xanh. Thêm 5ml 
dung dịch KSCN 20%, lắc thật kĩ và tiếp tục chuẩn độ đến mất 
mầu xanh hoàn toàn. 

-Lặp lại phép chuẩn độ 3 lần, lấy trung bình các kết quả và 
tính nềng độ mol/l của dung dịch CuSO,. 

Chú ý: Vì Cul hấp phụ I¿ làm cho kết tủa Cu] có mẫu vàng 
thẩm, do đó khó xác định rõ điểm cuối chuẩn độ. Thêm SCN 
vào sẽ tạo kết tủa CuSCN ít tan hơn Cul, do đó khả năng hấp 
phụ lôt vào kết tủa Cul giảm đi. Song không được cho SƠN 
vào dung dịch khi còn nhiều iôt vì có thể xảy ra sự khử I, bởi 
SƠN. : : .. 


4.4.9. Định lượng H;O; 
Cân chính xác khoảng 3g hiđro peoxit 3% pha loãng trong _. 
bình định mức 250ml. Dùng pipet lấy 2ã,00m]l dung địch vào 
bình nón 250ml. Thêm 10m] H,SO, 2M, 2m] KI 6%, 3 giọt dung 
dịch amoni molipdat trung tính 3% rồi chuẩn độ hỗn hợp thu 
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được bằng dung dịch chuẩn Na,S.O,, đến khi dung địch có mầu 
vàng rơm, thêm 2ml hồ tinh bột làm chỉ thị và chuẩn độ tiếp 
cho đến mất mầu xanh. Lập lại phép chuẩn độ 3 lần. Lấy trung 
bình các kết quả. Tính hàm lượng % H,O, có trong mẫu. 


4.4.10. Định lượng oxi hoà tan trong nước (phương pháp Winkler) 
a) Nguyên tắc: Cho Mn”” dư phản ứng với O, tan trong 
nước trong môi trường kiềm yếu, tạo ra kết tủa 
2Mn” +O,+4OH -› 9MnO(OH),\ 


Hoà tan kết tủa trong axit, MnO(OH), oxi hoá Mn”” tạo - 
thành Mn””, Mn”” sinh ra oxi hoá I tạo ra L„. Chuẩn lượng I, 
sinh ra bằng dung dịch chuẩn Na,5,O,, từ đó tính được lượng 
ox1 hoà tan trong nước. 

MnO(OR), + 2Mn”” + 4H” — 2Mn”” + 3H,O 

2Mn”+3I ->I, +9Mn” 
ly +S,O,ˆ ->§S,O,” +3I 

b) Cách tiến hành phân tích 

Lấy 100m] nước cần phân tích cho vào bình nón 400m] có 
nút nhám. Dùng pipet cho vào bình 1ml MnSO, và 1ml KĨ 
trong kiểm. Khi lấy dung dịch phải cho đầu pipet ngập trong 
nước để tránh phân ứng với oxi không khí. Đậy kín bình bằng 
nút nhám và lắc kĩ khoảng 1 phút. Để yên cho kết tủa lắng, 
thêm 2ml H;SO, 1:1. Lại đậy kín bình và lắc cẩn thận. Kết tủa 
tan nhanh và có L¿ giải phóng tương đương với hàm lượng oxi 
tan trong nước. Chuẩn độ lượng I¿ thoát ra bằng dung dịch 
chuẩn Na,S,O,. Tính lượng oxi tan trong nước (mgi). 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 
4.1. Tính thế tại điểm tương đương trong các trường hợp 
chuẩn độ sau (ở 25°C): 
a) Chuẩn độ Sn”” bằng MnO, ` | 
(pH=0; E° =0/15V;EĐ _ =1,51V) 


Sn'?/Sn? MnO¡/Mn”† 
b) Chuẩn độ VO”” bằng T¡”” 
H=0.E2 =1,00V; E°® =0,40V 
ứ ` VO$/VO? TịO?*/TÌ ) 


4.2. Tính E của dung địch sau khi đã thêm: 
a) 99,90m] MnO, 0,02M vào 100ml Ee”” 0,1M (pH = 0) 
b) 100,10ml MnO, 0,02M vào 100ml Ee“” 0,1M (pH = 0) 


Đ Tauảu guết 77V: E° =1,51V 
Fo??/Fe?t MnO/ /Mn“ Sử 29) 
4.3. Tính sai số khi chuẩn độ Tỉ” bằng Fe”” (trong H,SO, 
1M) nếu kết. thúc chuẩn độ khi E = 0,54V. 
4.4. Chuẩn độ 25,00ml FeSO, 0,01M bằng Ce(SO, Xi 0,02M 
ở pH =0. Tính thế của dung. dịch sau khi đã thâm: bá 12 )0 Ho 
b) 13,48ml]; e) 12,52m] dung dịch chuẩn. - - Tê ko 


E° „.=0,77V; Dài =1,44V) 


^~. ¬ 
Fe7*/koe?f c??/Ce3t 


4.5. Chuẩn độ 100ml FeSO, 0,03M bằng dung dịch K,Cr,O; 
0,01M ở pH = 1. Tính thế của dung dịch sau khi đã thêm: a) 
49,00m]; b) 50,00m]; c) 50,50m] dung dịch chuẩn. 


ng 4x e3 vớ 0 T7 j ĐÀ, VOỆ /30r® =1,36V) 
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4.6. Tính sai số khi chuẩn độ e>O, 001M bằng dụng địch 
Ce(SO,)„ 0.02M nếu kết thúc chuẩn độ khi thế bằng 196V. 


(E°. „„ =0/77V;:E' ,. , =144V) 
to ?/Po”? í wẽ-....s 


4.7. Tính thế oxi hoá khử của dung dịch khi chuẩn độ thiếu 
thừa 0,2% so với điểm tương đương. 
a) Chuẩn độ Mo”” bằng MnO, trong môi trường H,SO, có 
pH =0. 
b) Chuẩn độ Tỉ” bằng MnO, trong môi trưởng H;SO; có 
pH =0. 


E9 T11. 01V 21H yy „. =016V: 
MnO/Mn?! ° “MoOjf/Mo?* ` ˆ” 


E° =0,092V 


Tư té! 

4.8. Tính sai số khi chuẩn độ dung dịch Fe?” 0,1N bằng 
đung dịch chuẩn KMnO, có cùng nồng độ trong môi trường có pH 
không đổi bằng 0 nếu kết thúc chuẩn độ tại thế a) 1,00V; b) 1,45V. 

(Các giá trị E” lấy ở các bài trên) 

4.9. Tính sai số khi chuẩn độ dung dịch Fe”” 0,1N bằng 
đung địch chuẩn K,Cr,O; có cùng nềng độ trong môi trường có 
pH = 0 nếu kết thúc chuẩn độ tại thế a) 1.00V; b) 1,30V. 

4.10. Tính số gam H,C.O,.2H,O phải dùng để khi hoà tan vào 
nước rồi chuản độ bằng dung dịch KMnO, 0.002M thì hết 15.00m1. 


4.11. Chuän độ 20m] dung địch axit oxalie bằng dung dịch 
NaOH 0.0450M thì dùng hết 22.0m]. 


Chuẩn độ 25ml dung dịch axit oxalic trên bằng dung dịch 
KMnO, trong môi trường H,SO, 1M thì hết 25.00mI1. Tính nồng 
độ mol/I của dụng dịch KMnO,. 
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4.12. Hoà tan 0.2940 gam K,Cr,O; thành 200.00ml dung 
dịch. Lấy 25.00ml dung dịch thu được axit hoá bằng H,SO,, 
thêm KI dư. Chuẩn độ L,„ giải phóng ra hết 10m] Na,S,O, Tính 
nồng độ mol/l của Na;S,O¿. 

4.13. Hoà tan 0,470 gam một hợp kim đồng trong axit rồi 
pha loãng thành 200,0m]. Lấy 30,00ml dung dịch này axit hoá 
bằng H,SO,. Thêm KI dư, chuẩn độ I„ giải phóng ra hết 7,00m] 
Na,S,O, 0,10M. Tính thành phần % của Cu trong hợp kim. _ 

4.14. Thêm 20m] dung dịch axit oxalic 0.25M vào 1,2340g 
một mẫu phân tích chứa chì dưới dạng PbO và PbO, để khử 
PbO, xuống Pb (TI). Đem dung địch thu được trung hoà bằng 
dung dịch NH;ạ để tất cả chỉ kết tủa dưới dạng PbC,O¡. Nước lọc 
đem chuẩn độ bằng dung dịch KMnO, 0,040M trong môi trường 
axit thì hết 10,00m]l KMnO,. Kết tủa PbC,O, lọc được đem hoà 
tan trong axit và chuẩn độ bằng dung dịch KMnO, trên thì hết 
3000m1. Tính % khối lượng của PbO và PbO, có trong mẫu. 

Mì, = 223.2: Mpvo, = 239,2. 

4.15. Tính số ml I„ O,050M đã phản ứng hết với 50,00m] 


dung dịch Na,S,O, 0,0350M biết rằng có 1% đã bị phân huỷ 
theo phản ứng: S,O„ˆ + 92H”  H,SO, + S. 
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Chương V 
PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ KẾT TỦA 


Phương pháp chuẩn độ kết tủa dựa trên việc dùng các phản 
ứng tạo thành các hợp chất. Ít tan. Các phản ứng dùng trong 
phương pháp chuẩn độ kết tủa phải thỏa mãn các điều kiện dùng 
trong phân tích thể tích. Do phải thỏa mãn yêu cầu trên, đặc 
biệt là yêu cầu phản ứng phải chọn lọc, không có hiện tượng 
hấp phụ và cộng kết và có thể xác định được điểm tương đương 
nên số phản ứng được dùng trong chuẩn độ rất hạn chế. 

Trong thực tế, chỉ có phản ứng kết tủa dựa trên phản ứng 
giữa ion Ag” với các halogenua ŒX  : CI, Br, I, SCN) là có ý 
nghĩa hơn cả và phép chuẩn độ này được gọi là phép đo bạc. 

Agh + X = AgX| 

Ngoài ra người ta còn dùng phản ứng giữa Hg;p” với các 

halogenua, gọi là phép đo thủy ngân () và Zn”° với K„[Fe(CN},). 


5.1. Đường chuẩn độ trong phương pháp kết tủa 


Thí dụ. Chuẩn độ 100 mì dung dịch NaCl 0,1M bằng dung 
dịch AgNO; 0,1M, TạẠzc = 1078 


Phản ứng chuẩn độ : 
AgNOa + NaCl = AgCll + NaNO; 
Tính Vụ -: 
Vụ. 0,1 = 100. 0J1 
Vy = 100 ml 
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Khi chuẩn độ nồng độ Ag' và CÌ” trong dung dịch biến đổi. 
Ta tính sự biến đổi pAg hay pCÌ theo thể tích dung dịch AgNO¿a 
thêm vào. Ta có : 
pT = pAg † pCl = 10 
- V< Vụ¿ (trước điểm tương đương). 
+ Khi chưa thêm AgNO¿, trong dung dịch chỉ có Cl” nên : 
[C1] = 10! -> pCl = 1 
+ Thêm 50 ml dung dịch AgNOa, tức là 50% Cl đã đi vào 
kết tủa. Vậy : 
10”! x ð0 


[ƠI] = “ng 0,05 ~>z pCI = 1,3 


pÁg = 10 - pCl = 10 - 1,3 = 8,7 


+ Thêm 90 ml dung dịch AgNOx; tức là 90% ClI đã đi vào 
kết tủa, chỉ còn 10%. Vậy : 


10ữ-`x 10 
100 
PÂg = 10. pCl = 10 - 2 = 8 
+ Thêm 99 ml dung dịch AgNOx, tức là 99% CI đã đi vào 


kết tủa, chỉ còn 1%. Vậy : 


[CF] = = 0,01 — pCl = 9 


h 10x] `... .ẽẽ 
[CT ] = ng” = 0,001 Bg VỐ, = bà 


pÁÂg = 10 - pCIl = 10 - 3 = 7. 
+ Thêm 99,9 ml dung dịch AgNO, tức là còn 01ml CT 
chưa phản ứng - 


lcrị = 197 %1 _ ooạo 


pAg = 10 - 4 = 6. 


- VỀ = Vụy : Tại điểm tương đương C| đã đi hết vào kết 
tủa. Dung dịch lúc này là dung dịch bão hòa AgCl nên : 
[Ag'] = ICT = Ýi0"19 = q0, 
pÂg = pCl = 5. 
-— V > Vụ : Sau điểm tương đương, trong dung dịch dư AgNO:. 
+ Thêm 100,1 ml dung dịch AgNO:, trong dung dịch dư 0,1 
mÌ tức là dư 0,1% so với lượng cần thiết cho phản ứng. 
AT ` 0U c:80độ)24:pág sẽsi 
pCÌì = 10 - pAg = 10 - 4 = 6. 
+ Thêm 101 ml dung dịch AgNO, dư 1%. : 
_ 10”! x1 
1 = ———— ~ _— = 
[Ag '] = 100 = 0,001 pAg 3. 
pCl = 10 - 3 = 7. 


ÂM Đường tương đương 
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90 100 ; 110 
Thể tích dung dịch AgNÑOa. ml 


Hình 51. Đường cong chuẩn độ dụng dịch NaCl 0M bằng 
dung dịch AgNO, 01A1 


+ Tương tự khi thêm 110 mì dung dịch AgNOx thì : 


107! x 10 
[Ag'] = “Tạp ˆ = 0,01 _—> pAg = 


pƠl = 10 - 2 = 8. 

Biểu diễn các kết quả tính toán lên đồ thị, ta được hình ð.1 
là đường cong chuẩn độ dung dịch NaCl 0,1M bằng dung dịch 
AgNOa 0,1M. 

Nhận xét : 

- Dạng đường chuẩn độ giống như đường cong chuẩn độ axit 
bazơ và đường chuẩn độ trong phương pháp oxi hóa khử ở gần 
điểm tương đương có bước nhảy. 


- Nồng độ chất kết tủa càng lớn, tích số tan của kết tủa 
càng nhỏ bước nhảy trên đường chuẩn độ càng dài và ngược lại. 
Đường chuẩn độ chỉ có bước nhảy khi T < 102 và nồng độ Cụ, 
> 10M. Trên hình 5.2 và 5.3 cho thấy rõ điều này. 


Œ1 
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tình 5.2. Ảnh hưởng nồng độ của dung dịch cần chuẩn dộ (NaCl) và dụng dịch 
chuẩn (AgNO,) đối với sự thay đổi pCl 
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tình Š%3 .ẢAnh hưởng của T đến bước nhảy chuẩn độ 
1. Đường cong chuẩn độ NACI ; 2 Đường cong chuẩn độ NaBr ; 3. Đường cong 
chuẩn đệ Na! 


8.2. Cách xác định điểm cuối 


Trong phương pháp chuẩn độ kết tủa có nhiều cách khác 
nhau để xác định điểm cuối. Ó đây ta chỉ xét cách dùng trong 
phép đo bạc. 

* Phương phóp Mohr (Mo) 

Nguyên tắc của phương pháp này là thêm vào dung dịch 
phân tích một ion gọi là ion chỉ thị, ion này có khả năng tạo với 
ion Ag`” một kết tủa có màu, xuất hiện ở điểm cuối của sự chuẩn 
độ. Khi chuẩn độ CI hoặc Br, Mo đã đề nghị dùng ion chỉ thị là 
CrOZ~ (Mo đã sử dụng hiện tượng kết tủa phân đoạn như đã 
trình bày ở chương IV phẩn một). lon CrO¿” tạo với ion Ag` một 
kết tủa màu đỏ gạch. Điêu quan trọng nhất là phải chọn được 
nồng độ ion CrO?” bằng bao nhiêu để kết tủa Ag;CrO, xuất hiện 
ở điểm tương đương tức là khi : 

pÁg = pCl = 5 (TẠyc = 10”) 
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Muốn vậy nồng độ CrOj”~ phải bằng : 
2 2 -12 
TAyCrO¿ = [Ag'] [CrO, ] = 210 


Với nồng độ này màu của ion CrO,”~ quá đậm làm cho khó 
quan sát sự xuất hiện màu đỏ của kết tủa Ag;CrO¿ ở điểm cuối. 
Khi thực hiện phản ứng chuẩn độ CI bằng Ag” người ta thường 
dùng 10 giọt dung dịch K;CrO; ðZ. trong thể tích 50 ml (tương 
đương với nồng độ 0,001M). Như vậy Ag;CrO, bát đầu kết tủa 
khi [Ag'] = 2. 1012/1073 = 1,4. 10 hay pÂg = 4,4. Việc 
chuẩn độ quá điểm tương đương một ít và sai số vào khoảng 
< 0/1Z. Sai số này hoàn toàn thỏa mãn đối với phương pháp 
phân tích thể tích. 


Phương pháp Mo được dùng để định lượng CÏ, Br nhưng 
không dùng để chuẩn độ [` và SƠN. được vì có hiện tượng hấp 
phụ. khá rõ, do đó gây ra sai số lớn. 

Việc chuẩn độ theo phương pháp Mo cần được tiến hành 
trong môi trường trung tính hoặc bazơ yếu vì ở pH thấp, ion 
CrO2” sẽ tác dụng với ion HỈ. 

H' + CrO,” = HCrO¿ 
do đó làm cho nồng độ ion CrO, = giảm xuống . và Ag,CrO, Sẽ 
không kết: tủa gần điểm tương diợny được. Còn khi pH cao thì - 
sẽ có kết tủa Ag,O màu đen. 


° Phương pháp Fqjans (Pha - Gian) 


Nguyên tắc của phương pháp này dựa trên tính chất của một 
loại chất khi bị kết tủa hấp phụ thì nó bị biến dạng và màu của 
nó cũng biến đổi. Chất đó được gọi là chất chỉ thị hấp phụ. Thí 
dụ, fñuoretxein (HFÙ, trong dung dịch cớ cân bằng : 

HFI = H' + FI c(a) 
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Kết tủa tích điện dương sẽ hấp phụ Fl lên bề mạt, do đó 
cân bằng trên chuyển dịch sang phải, làm cho kết tủa có màu 
hồng của FÏ' ; còn rodamin B (RdX), trong dung dịch có cân bằng 


RdX = Rd+X - ®) 

Dạng cation RdÏ bị các kết tủa mang điện tích âm hấp phụ 
và kết tủa có màu đỏ của ion RdÏ. 

Trong quá trình chuẩn độ CÏ bàng Ag”, trước điểm tương 
đương, các hạt kết tủa AgCl sẽ hấp phụ các anion CÏ còn trong 
dung dịch, nên các hạt kết tủa mang điện tích âm [AgCHCI,", 
nếu dùng fluoretxein làm chỉ thị thì nó không hấp phụ được FT. 
Nhưng sau điểm tương đương, dư một giọt Ag', các hạt kết tủa 
lại hấp phụ cation Ag” dư và các hạt kết tủa lúc này mang điện 
tích dương [AgClI]Ag,,"”, nên nó hấp phụ anion FI” 

[AgCI]Ag,”" + xPl” © ([AgCHAgm 17)/) 7X) 
làm cho cân bằng (a) dịch chuyển sang phải và kết tủa có màu 
hồng của Fl. 

Fluoretxein là một axit yếu (K, ~ 10) nên để cho HIFl phân 
li đủ FI cho kết tủa hấp phụ được thì phải tiến hành chuẩn độ ö 
pH trung tính hoặc kiểm yếu, pH của dung dịch phải nằm trong 
khoảng > 6,5 và < 9, nếu ở pH cao sẽ có Ag:O kết tủa màu 
đen. 

Muốn chuẩn độ ở pH thấp hơn (pH < 4) thì dùng 
diclouoretxein là axit mạnh hơn fluoretxein, nếu dùng tetrabrom- 
ofluoretxein (còn gọi là eosin) là axit mạnh hơn fñuoretxein nhiều 
thì có thể chuẩn độ Br, I, SƠN: trong môi trường có pH = 2. 
Nhưng trong điều kiện này lại không dùng chỉ thị hấp phụ eosin 
khi chuẩn độ CÌÏ bàng Ag” được vì anion của eosin bị kết tủa 
AgCl hấp phụ mạnh nên nó có thể đẩy được CI bị hấp phụ yếu 
hơn ra khỏi bề mặt kết tủa ngay cả khi còn nhiều CI trong 
dung dịch. 
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Để tăng khả năng hấp phụ của kết tủa bạc halogenua, khi 
chuẩn độ ta phải tạo điều kiện để giữ kết tủa ở trạng thái keo, 
muốn vậy ta cần thêm các chất tạo keo như dectrin hay hồ tỉnh 


bột vào dung dịch trước Rhi tiến hành chuẩn độ. 


Việc chuẩn độ kết tủa dùng chỉ thị hấp phụ chỉ thực hiện 
trong một khoảng giới hạn nồng độ halogenua mới cho kết quả 
tốt (0,005 - 0,025M) ; nếu halogenua loãng quá lượng kết tủa Ít, 
sự hấp phụ của kết tủa sẽ yếu khó nhận ra sự chuyển màu của 
chất chỉ thị ; trái lại nếu nồng độ halogenua quá đặc, kết tủa 
dễ vón cục cũng làm giảm khả năng hấp phụ của kết tủa gây 
khó khăn cho việc quan sát màu, nhất là khi dùng eosin làm 
chỉ thị. 

* Phương pháp Wolhard (t Vonha) 

Nguyên tắc của phương pháp này là thêm dư chính xác một 
lượng dung dịch chuẩn AgNO; vào dung dịch halogenua cần chuẩn 
để Ag” kết tủa hết với các anion halogenua, rồi chuẩn độ lượng 
Ag! dư bằng dung dịch chuẩn SCN' dùng ion Fe” (phèn sắt (TI)) 
làm chỉ thị Khi Ag” đã được chuẩn độ hết, một giọt SCN” dư 
sẽ phản ứng với ion Fe" tạo thành phức FeSCN”` có màu đỏ 
nên làm cho dung dịch có màu hồng. Phương pháp này phải tiến 
hành trong môi trường axit để tránh ion Fe? bị thủy phân. 

Phương pháp này có thể dùng để chuẩn độ I, Br, SCN' còn 
muốn chuẩn độ CI bàng phương. pháp , ,này _{ thì sau khi kết tủa 
hết CÏ bằng AgNO; phải lọc bỏ kết tủa rổi mới chuẩn độ lượng 
Ag` dư trong nước lọc bằng SƠN: (cũng cố thể thêm nỉitrobenzen 
vào dung dịch để ngăn cán AgCl tiếp xúc với SƠN). Phải làm 
như vậy vì TẠyc = 10” > TẠsscw = 102 nên SCN” có thể 
kết hợp với AgCl đẩy ra CI. 

AgCl + SƠN => AgSCN| + CTÌ 

Do đó kết quả phân tích sẽ sai. Bằng tính toán ta có thể 

thấy rõ điều này. 
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Giả sử khi [SCN] = 10ŸM mới xuất hiện phức màu đỏ 
FeSCN”” thì khi đó CI bị SƠN đẩy ra bằng : 
— + “_ —— _ 


TAySCN [Ag”][SCN ] TAgscN [§SCNT] ” 1o 2ˆ 





—> [OI] = [SCNT].. 102 
[CI] = 10102 = 103. 

Số mol Cl bị đẩy ra bằng số mol SƠN: tiêu tốn, nên lượng 
SCN dùng quá mất 10 mol. Nếu ta dùng dung dịch chuẩn SƠN” 
có nồng độ 10!M và thể tích dung dịch lúc cuối chuẩn độ là 100 
mÌ thì số mì SCN' dùng quá là : 107.100/10 = 1 ml. Rõ ràng là 
sai số quá lớn. 

* Chuẩn dộ Zn”` bằng K„JFe(CN),j 

Trong phương pháp chuẩn độ kết tủa, ngoài việc chuẩn độ 
các halogenua bằng AgNOx, người ta còn chuẩn độ Zn” bằng 
dung dịch K,Fe(CN,)]. Trong môi trường trung tính hay axit yếu, 
ion Zn” tác dụng với K„[Fe(CN),] cho một kết tủa khó tan. 

Để xác định điểm cuối của phép chuẩn độ này, trước kia 
người ta dùng uranyl nitrat làm chất chỉ thị ngoài. Khi phản ứng 
kết thúc, 1 giọt K,[Fe(CN),] dư sẽ tác dụng với uranyl tạo thành 
kết tủa màu đỏ gạch. 

Ngày nay để xác định điểm cuối của phép chuẩn độ này, 
người ta dùng chất chỉ thị oxi hóa khử là diphenylamin và trong 
- dung dịch chuẩn K,[Fe(CN),] có pha lẫn một ít Ka[Fe(CN,]. Khi 
Pn?' đã kết tủa hết với K„[Fe(CN),] thì 1 giọt dung dịch chuẩn 
dư sẽ tạo nên một cập oxi hóa khử liên hợp Fe(CN),”/Fe(CN)/“ 
-trong dung dịch nên dung dịch xuất hiện một thế oxi hóa và sẽ 
oxi hóa diphenylamin làm cho nó đổi màu, phải ngừng chuẩn độ 


ngay. 
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5.3. Bài thực hành về chuẩn độ kết tủa 


%.1.1. Xác định nông độ ion CŨ theo phương pháp Ìo bạc 

1. Phương pháp Mohr 

Cân chính xác 0,10g muối natri clorua, hoà tan thành 
2ã0ml] trong bình định mức. Dùng pipet hút 25,0m] dung dịch 
cho vào bình nón sạch có dung tích 250ml], thêm 1ml dung địch 
chỉ thị K,CrO, 5% rồi chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn AgNO, 
0,01M đến khi chuyển từ mẫu vàng của dung dịch sang màu đỏ 
gạch của huyền phù. 

Ghi số ml AgNO. đã dùng. Lập lại thí nghiệm 3 lần, lấy 
trung bình các kết quả thu được. Tính hàm lượng % của cÌo 
trong muối. 

2. Phương pháp Volhard 

a) Xác định nồng độ dung dịch NH,SCN bằng dung dịch 
chuẩn AgNO, 

Dùng pipet lấy 10,00m] dung địch AgNO,, 0.01M vào bình 
nón sạch dung tích 200ml, thêm 5m] dung dịch HNO; 6M, 1ml 
dung địch phèn sắt (TIT, thêm nước cất đến thể tích ~50m] rồi 
chuẩn độ bằng dung dịch NH,SCN đến khi xuất hiện mầu hồng 
nhạt. Ghi thể tích dung dịch NH, ,SCN đã dùng ` và tính nồng độ : 
dung dịch NH,SƠN. Lặp lại thí nghiệm 3 lần. lấy trung bình: 
các kết quả thu được. 

b) Dùng pipet lấy 20ml dung dịch muối clorua vào bình 
chuẩn độ, thêm ml dung dịch HNO; 6M, thêm tiếp 25ml dung 
dịch AgNO,, 0,010M. Thêm 3m] nitro benzen và 1m] phèn sắt 
(HD, lắc ki cho tới khi đông tụ kết tủa. Chuẩn độ bằng dung 
dịch NH,SCN đến khi xuất hiện mầu hồng nhạt không bị mất 
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khi lắc trong 5 phút. Ghi thể tích dung địch NH,SCN đã dùng. 
Tính hàm lượng Đo của elo trong muối. 

c) Lập lại thí nghiệm đã làm nhưng không cho 3m] nitro 
benzen và thay 1ml phèn sắt (ID bằng 5ml Fe(NO,); 2M. So 
sánh kết quả thu được với kết quả trong thí nghiệm (b). 

— đ) Lấy 20ml dung dịch muối NaCl cần chuẩn độ cho vào 
bình chuẩn độ, thêm 15m] dung dịch HNO. 6M, 10ml dung dịch 
Fe(NO,);¿ 2M và 1m] dung dịch chuẩn NH,SCN. Chuẩn độ bằng 
dung địch chuẩn AgNO, 0,01M. Khi chuẩn độ khuấy mạnh tới 
khi mất mầu đỏ của phức thioxianat sắt (II. Ghi số mÌ] dung 
dịch AgNO, đã dùng rồi trừ đi ê m] dùng để chuẩn độ 1m] dung 
dịch NH,SCN chuẩn. Tính hàm lượng % clo có trong mẫu. So 


sánh kết quả thu được với kết quả của hai thí nghiệm (Œb) và (e). 


3. Phương pháp Fajans 

Dùng pipet hút 25,00m]l dung dịch phân tích NaCl cho vào 
bình nón sạch có dung tích 250ml. Thêm 5ð - 10 giọt chỉ thị 
fluoretxein 0,1% trong rượu 70% rồi chuẩn độ bằng dung dịch 
AgNO,; 0,01M, lắc đều, khi gần kết thúc chuẩn độ (còn khoảng 1ml 
thì tới điểm tương đương) thì thêm từng giọt dung dịch AgNO,, 
lắc mạnh cho tới khi kết tủa chuyển từ mầu trắng sang mầu hồng. 

Ghi thể tích dung dịch AgNO, đã dùng. Tính hàm lượng % 
của cÌo có trong mẫu. So sánh kết quả thu được với các kết quả ở 


các thí nghiệm trên. 


5.3.2. Định lượng bróimua 
Để định lượng brômua có thể dùng cả 3 phương pháp Mohr, 
Volhard và Fajans. 


1. Phương pháp Volhard 

Phương pháp này cho kết quả tốt vì AgBr không phản ứng 
với SCN . 

Hút 25,00m] dung dịch muối NaBr vào bình chuẩn độ sạch, 
thêm 2ml dung dịch phèn sắt (II. 20m] dung dịch HNO; 4M, 
0,20m] dung dịch NH,SCN 0,10M. Chuẩn độ bằng dung dịch 
chuẩn AgNO, 0,01M cho tới khi mất mầu đỏ gạch. Làm thí 
nghiệm đối chứng trong cùng điều kiện (thay NaBr bằng nước 
cất). Ghi thể tích dung dịch AgNO; đã dùng trừ đi thể tích dung 
dịch chuẩn AgNO. đã dùng trong thí nghiệm đối chứng. 

2. Phương pháp Fajans 

Phương pháp này cho kết quả rất tôt khi dùng eosin làm chỉ 
thị thay cho fluoretxein. Có thể chuẩn độ cả các dung dịch rất 
loãng. 

Hút 25,00ml dung dịch NaBr vào bình chuẩn độ sạch. 
Thêm 1 - 3 giọt muối natri của easima 0,5%. Chuẩn độ khi lắc 
mạnh bằng dung dịch chuẩn AgNO; 0,01M cho đến khi kết. tủa 
đổi mầu từ trắng sang hồng đậm. 


5.3.3. Đừnh lượng iôtua 

Để định lượng iôtua không dùng phương pháp Mohr được vì 
cho kết quả sai. Phương pháp Fajans cho kết ã qua tốt nếu dùng 
chất chỉ thị là eosim. 

Để chuẩn độ iôtua, phương pháp Volhard cho kết quả tết 
nhất nhưng chỉ thêm chỉ thị phèn sắt (II) sau khi đã làm kết 
tủa Ï bằng AgNO; (để tránh I bị oxi hoá bởi Fe””. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


ð.1. Tính pâg và pCI khi chuẩn độ 25m] dung dịch AgNOa 
0,10M bằng dung dịch NaCl 0,1M tại các điểm khi thêm 24,0; 
25,0 và 26,0m] dung địch NaCl. Cho T,„eị = 10 `”, 

5.2. Các phương pháp xác định điểm cuối trong quá trình 
chuẩn độ các halogenua bằng bạc nitrat. 

5.3. Tính bước nhảy khi chuẩn độ các dung dịch NaCl, 
NaBr và Nai có nông độ 0,10M bằng dung dịch AgNO; 0,10M 
(bước nhảy được coi là khi chuẩn độ thiếu và thừa 0,1% AgNO,). 
Cho Tạgoi = 10 '9;Typ„= 10 '” và TẠ¡ = 10 `, 

5.4. Tính hàm lượng ZnO có trong mẫu phân tích nếu lấy 
0,38g mẫu hoà tan thành dung dịch, thêm vào đó 24,30m] dung 
dịch K,[Fe(CN),] 0,05M rỗi chuẩn độ lượng K,[Fe(CN),] dư thì 
tốn mất 8,40m] dung dịch ZnSO, 0,104M. 

5.5. Pha chế dung dịch AgNO; chuẩn bằng cách cân 1,768g 
AgNO; hoà tan thành 2ã0,00ml dung dịch. Tính độ chuẩn của 
AgNOs theo: a) CI ; b) KBr; c) Cal;; d) NH,SCN. 

5.6. Cho NaCl dư vào 25,0ml] dung dịch AgNO¿. Lọc lấy kết 
tủa, làm khô, cân được 0,4306g. Mặt khác nếu chuẩn độ 
50,00ml] dung dịch AgNO; trên thì hết 32,58m] dung dịch 
NH,SCN. 

Tính nông độ mol] của dung dịch AgNO, và NH,SCN. 

5.7. Chuẩn độ dung dịch chứa 0,3074g hỗn hợp hai muối 
NaCl và NaBr, trong đó NaC] chiếm 80% bằng dung dịch chuẩn 
AgNO; 0,1005M. Tính sế mÌ] dung dịch AgNO, đã dùng. 


5.8. Hoà tan 1.988g hỗn hợp gồm KBr và RÍ vào nước rồi 
pha loãng thành 500ml (dung dịch A). Lấy 25.00m] dung dịch À 
đem chuẩn độ theo phương pháp FaJans thì hết 11.52m] dung 
dịch AgNO. 0,0568M. 

Mặt khác, lấy 50,00m] dung dịch A, chế hoá với chất oxi hoá 
để oxi hoá I thành l; và sau đó tách I; bằng phương pháp chiết. 
Chuẩn độ dung dịch còn lại hết 7,10ml dung dịch AgNO, 
0,0568M. Tính % KBr và KI có trong hỗn hợp. 

5.9. Một hỗn hợp X chỉ chứa NaCI và KCI. Hoà tan 0,1225g 
X vào nước rồi chuẩn độ bằng dung dịch AgNO., 0,1170M theo 
phương pháp Mohr thì tốn hết 15,62m] dung dịch AgNO.. 

Tính % khối lượng của mỗi muối trong hỗn hợp. 

5.10. Hoà tan 1,00g một mẫu phân photphat vào nước. 
thêm 20ml AgNO.. 0,20M để làm kết tủa PO,” dưới dạng 
AgaPO,. Chuẩn độ lượng Ag” dư hết 8,0m] dung dịch KSCN 
0,120M. Tính % P,O; trong mẫu phân bón. 

5.11. Lấy a gam hỗn hợp có chứa 60% NaCl, 37% KC] đem 
hoà tan thành dung dịch. Sau đó thêm vào 20ml dung dịch 
AgNO, 0,1M. Chuẩn lượng AgNO, dư hết 5ml dung dịch 
NH„SCN. Tính xem a bằng bao nhiêu, biết rằng 1ml Giiốc dịch 
NH,SCN tương đương với 1,1m] dung-dịch AgNO¿. . 

5.12. Chế hoá 0,20g kẽm sunfua bằng 50ml dung dịch 
AgNO, 0,1M. Sau đó lọc và rửa kết tủa. Gộp nước lọc và nước 
rửa rôi chuẩn độ lượng AgNO; dư bằng dung dịch NH,SCN 
0,1M thì tốn hết 15,50ml. Tính phần trăm ZnS có trong mẫu: 
phân tích. 

5.13. Lấy 1,9788g hợp kim bạc, hoà tan bằng axit nitric rồi 
định mức thành 250,00ml. Lấy 25,00ml đem chuẩn độ thì tốn 
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mất 37.2ml dung dịch NIH,SCN 0.0539M. Tính hàm lượng °ø 
bạc có trong hợp km. 

5.14. Xác định hàm lượng % của KC] trong đá xIvimit, ngươi 
ta lấy 0,9320g đá, hoà tan thành 250m] dung dịch. lấy 25ml 
đem chuẩn độ thì tốn hết 21.30m] dung dịch AgNO, 0,0514M. 

5.15. Hoà tan 0,3074 gam hỗn hợp chỉ có KBr và KCIl vào 
nước rồi chuẩn độ bằng dung địch AgNO,, 0,1007M hết 30,98ml. 
Tính phần trăm KC] có trong hỗn hợp. 


2 
— 
-' 


Chương VI 


PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH KHỐI LƯỢNG 
(TRỌNG LƯỢNG) 


Phân tích khối lượng là một phương pháp phân tích rất cổ 
điển. Phân tích khối lượng là phương pháp chủ yếu để xác định 
khối lượng nguyên tử của nhiều nguyên tố, nó còn được dùng để 
xác định thành phần hóa học của nhiều chất. 

Phân tích khối lượng có độ chính xác cao, độ chính xác của 
phép xác định có thể đạt tới < 0,1Z nên phương pháp này 
thường được dùng làm phương pháp tiêu chuẩn để đánh giá độ 
chính xác của các phương pháp phân tích khác. 


Phương pháp phân tích khối lượng có nhược điểm là quá 
trình phân tích quá lâu, phải qua nhiều giai đoạn, động tác phân 
tích phức tạp, đặc biệt khi xác định những lượng nhỏ các chất. 
VÌ vậy phương pháp này không được dùng rộng rãi trong thực 
tế, nó chỉ được dùng trong những trường hợp phép phân tích đòi 
hỏi độ chính xác cao như kiểm tra hàm. lượng các nguyên tố 


trong mẫu chuẩn, kiểm tra nồng độ dung - dịch chuẩn v.v.. 


6.1. Nguyên tác của phương pháp phân tích khối lượng 


Trong phân tích khối lượng, người ta kết tủa nguyên tố cần 
xác định dưới dạng hợp chất khó tan bằng thuốc thử thích hợp, 
lọc, rửa sạch kết tủa rồi đem sấy, nung kết tủa đến khối lượng 
không đổi ; cân chính xác khối lượng trên cân phân tích. Từ lượng 
cân và căn cứ vào công thức hóa học của dạng cân ta sẽ tính 
được hàm lượng của nguyên tố cần xác định. 
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Thí dụ, để xác định magie bàng phương pháp khối lượng, ta 
có thể kết tủa nó dưới dạng MgNH,PO¿ bằng dung dịch Na;HPO, 
trong dung dịch đệm NH,OH + NH/CI. 

Mg” + HPO,” + NH,OH = MgNH,PO,| + H;O 

Lọc, rửa kết tủa MgNH,PO,, đem sấy khô rồi nung ở nhiệt 
độ cao, lúc đó kết tủa MgNH,PO, sẽ chuyển thành Mg;P;O¿. 


(Ð 
2MgNH¿4POa = Mg¿P¿O; + 2NHạ{† + H;O{ 

Nung đến khối lượng không đổi (tức là toàn bộ kết tủa 
MgNH,PO; đã chuyển hết thành dạng cân Mg;P;O;) rồi đem cân 
trên cân phân tích, chẳng hạn được 0,35l15ðg. Dựa vào khối lượng 
mol phân tử của dạng cân Mg;P;O; (M = 222,6g) và khối lượng 
mol nguyên tử của Mg(24,32g) ta sẽ tính được số gam magie có 
trong mẫu phân tích. 


Trong 222,6g Mg;P;O; có 2 x 24,32g Mg. 


l .„ 2x 2432 
Vậy trong 0,3l5g Mg.,P,O; có _ 9926 - 


Giả sử khối lượng mẫu đem phân tích là 0,5g thì Z Mg có 
trong mẫu phân tích là : 
0,077 

0,5 

Dạng hợp chất khó tan của chất cần xác định. tách ra khỏi 
dung dịch (trong thí dụ trên là MgNH,„PO,) gọi là dạng kết tủa, 
còn dạng hợp chất cuối cùng đem cân sau khi đã sấy, nung 
(trong thí dụ trên là Mg;P;O;) gọi là dạng cân. 

Có một số trường hợp dạng cân và dạng kết tủa là một, ví 
dụ xác định bari (hay sunfat) bằng cách kết tủa dưới dạng BaSO, 
(dạng kết tủa) lọc rửa, sấy và nung cũng thu được Ba5O, (dạng 
cân). 

Căn cứ vào khối lượng của dạng cân và dựa vào công thức 
của nơ, có thể tính được khối lượng hay phần trăm chất cần 
phân tích có trong mẫu. 


x 0,3515 = 0,077g Mg. 





x 100 = 15,4%. 


Ví dụ, lấy a g mẫu, đem hòa tan thành dung dịch, tiến hành 
kết tủa, chất cần phân tích, sau đó lọc, rửa sấy, nung và cân được 
b gam. Tính số gam và thành phần Z của chất cần phân tích có 
trong mẫu. 


Gọi khối lượng mol của đạng cân là P, trong đó khối lượng 
chất cần phân tích là Gg, có nghĩa là trong Pg dạng cân thì có 
Gg chất cần phân tích. 


Vậy trong bg dạng cân thì có x? g chất cần phân tích : 
x =mè.b 
Tỷ số G/P gọi là hệ số chuyển, nó dùng để chuyển từ khối 
lượng dạng cân sang khối lượng nguyên tố cần phân tích. 
Nếu tính thành phần phần trăm thì : 
xb 





Trong a g mẫu có (g) chất cần phân tích. 


Vậy trong 100g mẫu có y? g chất cần phân tích : 


ý =p*ax* ỳ 


6.2. Các yêu cầu dối với dạng kết tủa và dạng cân 


Trong thực tế có rất nhiều phản ứng tạo được kết tủa, song 
chỉ một số phản ứng được dùng để phân” tích” khối lượng, bởi vì 
muốn dùng trong phân tích khối lượng thì dạng kết tủa và dạng. 
cân phải thỏa mãn các yêu cầu sau. 

Các yêu cầu đối với dạng kết tủa 

a) Kết tủa phải thực tế không tan, lượng nguyên tố cần phân 
tích còn lại trong dung dịch sau khi kết tủa phải nhỏ hơn 0,1 mg 
tức là không được vượt quá độ nhạy của cân phân tích. Do vậy 
khi tiến hành kết tủa ta phải nghiên cứu tìm những điêu kiện tối 
ưu để chất phân tích kết tủa hoàn toàn (xem chương IV, phần ). 
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b) Kết tủa tạo thành phải tỉnh khiết, nếu có chất lạ lẫn vào 
thì nó phải được loại trừ trong quá trình lọc, rửa, sấy, nung. 

e) Kết tủa hình thành phải trong điều kiện như thế nào đó 
để dễ lọc rửa. 

d) Dạng kết tủa phải chuyển thành dạng cân dễ dàng và 
hoàn toàn khi sấy hoặc nung. 

Các yêu cầu đối với dạng cân 

a) Việc tính toán kết quả phân tích là dựa vào khối lượng 
của dạng cân và công thức hóa học của nó nên yêu cầu quan 
trọng nhất đối với dạng cân là phải có thành phần cố định, đúng 
với công thức hóa học xác định. 

b) Dạng cân phải khá bền về mặt hóa học nghĩa là trong 
không khí nó không hút ẩm, không tác dụng với oxi và khí cac~ 
bonic không bị phân hủy do tác dụng của ánh sáng trong quá „ 
trình làm nguội và cân ... 

©) Hàm lượng của nguyên tố xác định trong dạng cân càng 
nhỏ càng tốt, nghĩa là hệ số chuyển G/P càng bé thì càng tốt 
vì như vậy sai số mắc phải khi phân tích (do cân, đo kết tủa 
bị tan khi rửa ..) sẽ ít tức là kết quả phân tích càng chính xác. 


6.3. Các điều kiện để kết tủa hoàn toàn một chất 

Khi tiến hành kết tủa một ion nào đó, ta phải tìm những 
điều kiện tối ưu để chuyển ion đó vào kết tủa hoàn toàn và kết 
tủa tạo thành phải có kích thước hạt lớn, ít hấp phụ các chất 
bẩn, dễ lọc và dễ rửa v.v... 

Trong chương IV phần I đã trình bày cơ sở lý thuyết về 
quá trình kết tủa và hòa tan các chất khó tan, dưới đây chỉ tớm 
tất các điểm chính. 

1. Độ tan của kết tủa được biểu hiện ở giá trị tích số tan 
của nó (T) ; tích số tan càng bé, kết tủa càng Ít tan. 
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Muốn kết tủa hoàn toàn một chất, người ta thường dùng dư 
thuốc thử so với lượng tính theo lý thuyết (thường dư gấp đôi 
hoặc nhiều hơn (vì độ tan của kết tủa giảm đi nhiều khi trong 
dung dịch có mặt ion chung). Nhưng cũng cần lưu ý một số 
trường hợp kết tủa tan trong thuốc thử dư, trong trường hợp đó 
phải tính toán lượng dùng sao cho vừa để tránh hiện tượng làm 
tan kết tủa nhưng lại đảm bảo ion cần xác định đi vào kết tủa 
hoàn toàn. 

Thí dụ, khi kết tủa Pb?' dưới dạng Pb$O, bằng dung dịch 
H;ạSO¿ nếu dùng H;SO, đặc thì kết tủa sẽ tan do tạo thành muối 
tan Pb(HSO,);. Các kết tủa AgCl, PbCl,... tan trong thuốc thử 
(CI, I) dư do cố hiện tượng tạo thành các phức tan AgCI,”, 
PbCl,”, v yÊN 

Độ tan của kết tủa còn phụ thuộc vào kích thước và các 
dạng của kết tủa. 

2. Độ tan của kết tủa còn phụ thuộc vào hiệu ứng muối 
trong dung dịch, nói khác đi là sự có mặt của các chất điện ly 
bởi vì chúng làm thay đổi hoạt độ a trong dung dịch. 

Tụx = AawAax = [MI[XIf¿fx 
mà f phụ thuộc vào nống độ chất điện ly. 

ở. Độ axit có ảnh hưởng lớn tới độ tan của kết tủa, đặc 
biệt khi thuốc thử là axit yếu hay muối của, axit yếu.. 

Chẳng hạn kết tủa Niken bằng Dimetylglyoxim (HạD„). 

Ni” + 2H;D„ = Ni(HD,);‡ + 2H! 

Khi pH của dung dịch giảm, cân bằng trên sẽ chuyển dịch 

về bên trái làm tan kết tủa. 


Trường hợp này ta phải dựa vào giá trị tích số tan của kết 
tủa, hằng số phân ly của các axit và các bazơ, tính toán lượng 
thuốc thử cần dùng để tìm độ pH tối ưu cho quá trình tạo kết 
tủa. 
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4. Nếu treng dung dịch có mặt chất có khả năng tạo phức 
-được với ion nào đó trong thành phần của kết tủa thì kết tủa 
cũng bị tan. Chẳng hạn : 

M+ X=M⁄j| 

Nếu có chất Y trong dung dịch tạo phức được với M thì 
nống độ của M sẽ giảm và cân bằng trên sẽ chuyển dịch về phía 
trái làm kết tủa tan. 

Trường hợp này ta phải tìm cách loại bỏ ảnh hưởng của Y 
bằng cách chọn được chất tạo phức thích hợp để che Y mà không 
ảnh hưởng tới kết tủa thì độ chọn lọc của phương pháp sẽ tăng 
lên. 


6.4. Điều kiện để tạo thành kết tủa tỉnh khiết và có kích 
thước lớn 


Quá trình hình thành kết tủa xảy ra rất phức tạp. Bằng 
thực nghiệm, người ta rút ra được một số điều kiện chung cần 
thỏa mãn để khi kết tủa thu được kết quả tốt. 


6.4.1. Đối với kết tủa tỉnh thể 


Sự hình thành các tỉnh thể gồm hai quá trình : 

+ Binh ra các tỉnh thể mầm, các tỉnh thể đó là các trung 
tâm kết tỉnh. 

+ Sự lớn lên của các mầm tỉnh thể. 


Muốn thu được các tỉnh thể lớn cần làm sao hạn chế quá 
trình sinh ra các mầm và tăng cường quá trình lớn lên của các 
mầm tỉnh thể. Muốn vậy cần tiến hành kết tủa thật chậm, dung 
"dịch không được quá bão hòa và kết tủa xuất hiện từ từ. Để có 
'được điều đớ nên kết tủa từ dung dịch loãng, khi kết tủa phải 
thêm thuốc thử từ từ từng giọt, đồng thời phải khuấy đều dung 
'dịch để tránh hiện tượng quá bão hòa từng chỗ và kết tủa từ 
dung dịch nóng. Sau khi kết tủa xong phải để yên dung dịch một 
thời gian để làm muồi làm cho các tính thể bé lớn dần lên. 


6.4.2. Đối với kết tủa vô định hình 


Cần tiến hành kết tủa trong điều kiện thế nào để tránh hiện 
tượng tạo thành dung dịch keo vì kết tủa keo rất khó lọc, khó 
rửa và các hạt keo có kích thước nhỏ nên nó sẽ chui qua lỗ giấy 
lọc làm mất kết tủa. 


Để tránh sự tạo thành dung dịch keo, cần thêm vào dung 
dịch chất đông tụ keo. Khi tiến hành kết tủa cần thêm vào dung 
dịch chất điện ly và đun nóng dung dịch để hạn chế sự hấp phụ 
các ion lên bề mặt làm cho các hạt keo tích điện cùng dấu không 
đông tụ được, ngoài ra còn tạo điều kiện để kết tủa có bề mặt 
nhỏ nhằm hạn chế sự hấp phụ các tạp chất. 

Từ thực tế người ta rút ra được kết luận sau. Đối với kết 
tủa vô định hình cần tiến hành kết tủa từ các dung dịch đặc, 
nóng tiến hành kết tủa nhanh và thêm vào dung dịch những chất 
điện ly hay chất đông tụ keo thích hợp. 5au khi kết tủa xong, 
phải pha loãng dung dịch bằng nước nóng để giảm sự hấp phụ 
các tạp chất lên bề mặt kết tủa. Ngược với kết tủa tinh thể, đối 
với kết tủa vô định hình thì sau khi kết tủa xong phải lọc ngay 
chứ không làm muồi vì nếu để lâu, kết tủa sẽ đóng bánh rất khó 
rửa sạch các tạp chất, đặc biệt nếu kết tủa hydroxit thì môi 
trường là kiêm, nếu để lâu nó sẽ ăn mòn thủy tỉnh lẫn vào kết 
tủa do đó kết quả phân tích sẽ sai lệch nhiều. 


6.5. Một vài điểm cần chú ý khi lọc rửa, sấy, nung kết 


tua 


Lọc kết tủa 

Trong phân tích khối lượng, để lọc kết tủa người ta thường 
dùng giấy lọc không tàn. Giấy lọc không tàn là loại giấy sau khi 
cháy hết, lượng tro còn lại không đáng kể (không quá 0,0002 g). 
Tùy từng loại kết tủa mà chọn loại giấy lọc dùng cho thích hợp. 
Đối với loại kết tủa tỉnh thể cớ kích thước hạt kết tủa nhỏ cần 
dùng loại giấy lọc "băng xanh" là loại giấy lọc mịn. Đối với loại 
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kết tủa có kích thước hạt lớn và kết tủa vô định hình nên dùng 
loại giấy lọc "băng đỏ", "băng vàng" hoặc "bảng trắng" để nước lọc 
chảy qua được dễ dàng. Tùy theo lượng kết tủa mà chọn loại 
phễu và giấy lọc có kích thước thích hợp. Kích thước của giấy lọc 
dùng khi gấp cho vào phễu, cách miệng phẫu 5 - lỗ mm. Trước 
khi lọc phải tẩm ướt giấy lọc và giữ nước đẩy ở cuống phễu 
(tránh có bọt), cuống phễu đặt sát vào thành cốc hứng dung dịch, 
làm như vậy dung dịch chảy thành dòng sẽ nhanh hơn. Khi lọc 
đổ từ từ dung dịch vào phễu lọc theo đũa thủy tỉnh. Lượng dung 
dịch đổ vào phễu không được đẩy quá, phải cách miệng giấy lọc 
khoảng Š mm. Trước tiên gạn phần dung dịch trong trước, cuối 
cùng mới chuyển kết tủa lên giấy lọc. 

Rửa kết tủa 

Mục đích của việc rửa kết tủa là để làm sạch kết tủa, nhưng 
kết tủa không bị tan mất trong quá trình rửa. Để thỏa mãn yêu 
cầu trên ta có thể rửa kết tủa bằng một trong các dung dịch rửa 
sau đây tùy theo loại kết tủa. - Nước rửa là dung dịch có chứa 
thuốc thử. Nếu thuốc thử là chất dễ bị phân hủy hoặc bay hơi khi 
sấy và nung kết tủa thì có thể thêm thuốc thử vào nước rửa, rửa 
bằng cách này sẽ làm giảm bớt sự tan kết tủa. 

- Nước rửa là dung dịch chất điện giải, rửa bằng dung dịch 
này để tránh hiện tượng pepti hóa của các kết tủa keo. 

- Nước rửa là dung dịch có chứa chất để ngăn cản sự thủy 
phân của kết tủa làm kết tủa tan. VÍ dụ kết tủa MgNH,PO, dễ 
bị thủy phân. 

MgNH,PO, + HO => MgHPO,(tan) + NH,OH 
để ngăn cản phản ứng làm tan kết tủa, ta dùng dung dịch rửa 
có chứa NH; để rửa kết tủa MgNH,PO,. 

- Nếu kết tủa ít tan, không bị thủy phân, không bị pepti 
hớa khi lọc thì chỉ cần rửa bằng nước cất. 

Đối với mọi loại kết tủa, khi rửa cần nhớ rằng với cùng một 
lượng nước rửa nên chia ra rửa làm nhiêu lần và cần để nước 
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rửa của lần trước chảy hết rồi rửa tiếp lần sau, rửa như vậy kết 
tủa mới sạch. 

Sấy kết tủa 

Sau khi lọc và đã rửa sạch kết tủa, ta lấy một tờ giấy lọc 
thường ghi tên và dựng lên phễu đựng kết tủa rồi đưa vào tủ sấy 
để sấy khô ở nhiệt độ 95 - 105°C trong khoảng 20 - 30 phút. Đối 
với loại kết tủa chỉ cần sấy đã chuyển sang dạng cân thì phải sấy 
đi sấy lại nhiều lần đến khi kết tủa có khối lượng không đổi. 

Nung kết tủa 

Kết tủa sau khi đã sấy khô, ta lấy kết tủa cùng với giấy lọc 
ra khỏi phếu và chuyển vào chén nung (chén sứ hay chén platin 
tùy theo yêu cầu) đã biết khối lượng chính xác (giả sử là mị) rồi 
đưa vào lò nung, mới đầu để ở ngoài miệng lò rồi mới dần dần 
chuyển vào trong lò để tránh hiện tượng nhiệt độ tăng đột ngột, 
giấy lọc cháy mạnh làm bay mất kết tủa và nếu chén nung bằng 
sứ dễ võ. Nung khoảng l giờ sau đó lấy chén ra, đặt vào bình 
hút ẩm chờ nguội rồi đem cân, lại đem nung lại khoảng 20 phút 
nữa và lại đem cân, lặp lại quá trình này ba lần đến khi thấy 
khối lượng cân không đổi là được (giả sử là m;). Khối lượng của 
dạng cân sẽ là m; - mị. 


6.6. Ví dụ thực hành về phân tích khối lượng 


6.6.1. Định lượng nước kết tỉnh trong tịnh thể muối (xí dụ muổi bưyi clorwa) 

1. Nguyên tắc: Để xác định nước kết tỉnh, ta sấy muối ỏ 
nhiệt độ trên 110”C để đuổi hết nước và dựa vào lượng cân của. 
muối trước và sau khi sấy để tính hàm lượng nước kết tình. 

2. Cách tiến hành xác định 

a) Rửa sạch lọ cân. Đặt lọ cân và nắp vào tủ sấy ở nhiệt độ 
130+5"C. Sau 1ã - 30 phút. lấy lọ cân ra cho vào bình làm khô, 


để nguội rồi cân chính xác khối lượng m, của lọ cân và nắp. 
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bì lấy một lượng tình thê muối cho vào lọ căn, đậy nắp và 
đem cân chính xác lại khôi lượng được my (g). 

Vậy khối lượng tỉnh thể muối là mị - mụ. 

e) Mỏ nắp lọ cân và đặt lọ cân và nắp vào tủ sấy rồi sấy ỏ 
nhiệt độ 130+5”C trong 1 giờ. Sau đó lại lấy lọ cân ra và đậy 
nắp. rồi lại cho vào bình làm khô, để 30 phút cho nguội. nhấc lọ 
cân ra. khẽ mở nắp lọ cân rồi đậy lại và cân chính xác được khối 
lượng. 

Lại đưa lọ cân vào tủ sấy và sấy thêm 40 phút nữa. làm 
nguội và lại cân chính xác như trên. Nếu kết quả hai lần cân chỉ 
chênh nhau 0,1 - 0,2mg thì coi như nước đã bị đuổi hết. Nếu 
không phải tiếp tục sấy, làm nguội rồi lại cân đến khi thu được 
khối lượng không đối (m,). 

Vậy khối lượng nước có trong tinh thể muối là mị - mạ. 

đ) Tính kết quả: 


ý _ HỊ — Mạ 
% H,O kếttỉnh ” —————* 100 
II —1IHG 


6.6.2. Định lượng bari trong muối bari clorua 

1. Nguyên tắc 

Kết tủa ion Ba”” dưới dạng BaSO,. Lọc, rửa sạch, sấy khô. 
nung rồi cân. Căn cứ vào lượng cân để tính hàm lượng bari. Khì 
kết tủa định lượng cần chú ý các điều kiện sau: 

- Kết tủa BaSO, có độ tan öỏ 2ð'C cö 0.29mg, ở 100C 
*O,4mg trong 100m] dung dịch. Vì độ tan của BaSO, khi đun 
hhóng không tăng nhiều so với khi nguội, do đó để rửa sạch kết 
tủa người ta thường dùng nước nóng. 


- Ổ nhiệt độ thường độ tan của BaSO, trong 1001] nước là 
03mg. trong HC1 0.1M là 1mg và trong HCI 1M là §.7mg. Như 
vậy độ tan của BaSO, tăng khi nêng độ HC] trong dung dịch 
tăng. Tuy vậy người ta thường tiến hành kết tủa BaSO, trong 
môi trường có một ít HC] để: 

+ Ngăn ngừa sự kết tủa các muối bari ít tan trong dung 
dịch trung tính hoặc kiểm (như muối cacbonat, photphat). 

+ Làm giảm sự cộng kết bari hiđroxit vào kết tủa BaSO,. 

+ HCI có mặt tạo điều kiện để thu được kết tủa BaSO, có 
tinh thể lớn, lắng nhanh, dễ lọc. 

Vì vậy thường tiến hành kết tủa BaSO, trong môi trường 
HCI 0,05M. 

~ Khi kết tủa BaSO,, nếu trong dung địch có mặt các ion lạ 
C1, NO,, ClO,..... các cation kim loại kiểm, canxi, Fe (ID. 
đặc biệt là những cation có bán kính gần bằng bán kính của ion 
Ba” thường cộng kết hay xâm nhập vào kết tủa BaSO,. Đó là 
nguồn sai số của phép định lượng. Để giảm bớt sai số này. 
thường tiến hành kết tủa trong dung dịch loãng. 

2. Cách tiến hành 

Cân chính xác một lượng mẫu phân tích hoà tan vào 100ml 
nước (lượng cân lấy thế nào để dưng dịch thu được có nồng độ 
Ba”” cỡ 0,01M). Thêm vào dung địch 10m] dung dịch HCI 0,1M. 
Đặt cốc đựng dung dịch phân tích và dung dịch thuốc thử 
(khoảng 100m] dung dịch H,SO, 0,02M. lượng H,SO, phải tính 
trước để đảm bảo kết tủa hoàn toàn Ba”” và còn đư ~20%) lên 
bếp điện. Đun nóng dung dịch đến gần sôi (~90°C). Rót từ từ 
dung dịch H,SO, vào dung địch BaCl,, vừa thêm vừa khuấy 
bằng đũa thuỷ tĩnh có bịt đầu bằng cao su hay nhựa. Đun tiếp 
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khoảng 5 phút. Đề lắng kết tủa. kiểm tra sự kết tủa đã hoàn 
toàn chưa (thêm vài giọt H,SO, vào phần nước trong trên kết 
tủa và quan sát xem có đục không). Đậy cốc bằng nắp kính đồng 
hê (không được nhấc đủa thuỷ tỉnh ra khỏi cốc) và để yên trên 
nồi cách thuỷ chừng 1 - 2 giờ. 

Ước lượng lượng kết tủa để chọn giấy lọc không tàn có 
đường kính thích hợp. Gấp giấy lọc. cho vào phêễu lọc. Mới đầu 
gạn phần nước trong ở trên kết tủa cho chảy qua giấy lọc, sau 
đó dùng nước nóng để rửa kết tủa trong cốc rồi lại để lắng và 
gạn phần nước trong lên giấy lọc. Sau vài lần rửa như vậy thì 
chuyển toàn bộ kết tủa lên giấy lọc và tiếp tục rửa kết tủa trên 
giấy lọc bằng nước nóng đến khi nước rửa chảy ra không thấy có 
..Cl (thử bằng dung dịch AgNO; đã được axit hoá bằng HNO,). 
Nung chén nung, làm nguội, cân chính xác để lấy khối lượng 
của chén (m„). Cho giấy lọc cùng với kết tủa vào chén nung đã 
cân. Làm khô trong tủ sấy, sau đó nung cẩn thận trong lò nung ở 
_ nhiệt độ 900 - 95ã0”C (mới đầu đặt chén nung ở cửa lò nung, sau 
khi giấy đã hoá tro thì đưa chén nung vào trong lò) trong khoảng 
1 giờ. Sau khi nung làm nguội chén trong bình làm khô rồi cân. 

Sau đó lại nung tiếp 15 - 20 phút nữa rồi lại cân cho tới khi 
khối lượng các lần cân không chênh lệch nhau quá 0,2mg. 


Tính hàm lượng % bari có trong mẫu phân tích: 





mị —ma - Ba 


%Ba -= x 100% 


mạ-m;¡ BaSO, 
trong đó: mị¡: khối lượng lọ cân 
m›: khối lượng lọ cân + khối lượng mẫu phân tích 
m„: khối lượng chén nung 


m„: khối lượng chén nung + khối lượng BaSO,. 


6.6.3 Định lượng sát trong phèn sát (HÌ) dInoni 

1. Nguyên tắc 

Làm kết tủa sắt hiđroxit từ dung dịch chứa lon Fe (T11) khi 
đun nóng bằng amoniac dư. Lọc kết tủa, rửa sạch, sấy, nung để 
chuyển thành Fe (ID) oxit rồi cân. 

Xác định sắt bằng phương pháp khối lượng ít được dùng 
trong thực tế vì nhiều nguyên tố cũng có thể kết tủa với 
amoniac. Phương pháp chỉ có ý nghĩa khi phân tích hệ thống 
các silicat. Bài thực hành này có mục đích minh hoạ việc kết tủa 
bằng amoniac và cách xử lí một kết tủa ỏ trạng thái keo, vô 
định hình: 

- Kết tủa Fe(OH); có bể mặt lớn và là loại kết tủa keo đông 
tụ điển hình, kết tủa giữ lại một lượng lớn nước hấp phụ. Để 
làm đông tụ kết tủa keo cần tiến hành kết tủa ở nhiệt độ sôi và 
giũ dung dịch ở nhiệt độ 100C một thời gian sau khi làm kết 
tủa. 

Khi tiến hành kết tủa trong môi trường axit yếu, kết tủa 
Fe(OH);„ có khuynh hướng hấp phụ anion của axit (A ) 


OH" OH- 
Fe”TOH +H†+AT——>FeŸ*OHr A" 
OH- OHs 


Độ hấp phụ tăng khi điện tích của arion tăng và khi nồng, 
độ H” tăng. SP 


Trong môi trường kiểm thì kết tủa hấp phụ cation (M”) của 


kiểm 
OH- OH" 
Fe?*OH" +OH" +M†———›Ƒe3+ 0H wịt 
0H- OH 
OH- 


lo) 
I2 
% 


Vì vậy, khi làm kết tủa trong amoniac dư thì xảy ra sự cộng 
kết cation. Độ hấp phụ tăng khi điện tích của cation tăng và độ 
tan của hidroxit giảm. Lượng dư NH„¿` làm giảm sự cộng kết 
các catlon. Khi có mặt các catlon hoá trị 2 (CA””, Cu”, Mg””, 
Zn“”...) thì cần sử dụng hợp lí lượng dư vừa phải amoniac và 
một lượng lớn amoni để các cation kim loại không bị cộng kết. 

- Để lọc kết tủa keo Fe(OH); nên lọc bằng phương pháp 
gạn. Nên rửa kết tủa bằng nước nóng hoặc dung dịch NH,CI 
1%. Không nên rửa ngắt quãng vì kết tủa có thể bị khô rồi co lại 
và nứt thành khe, do đó khi rửa thì nước rửa sẽ chảây theo khe 
nứt và kết tủa không được rửa sạch. 

- Khi nung kết tủa Fe(OH); ở nhiệt độ cao (800-1000”C) thì: 


2Fe(OH); —Ÿ—> Fe,O„ + 3H,O 

Việc nung phải được thực hiện ở điều kiện có đủ oxi, nếu 
không thì có thể xảy ra sự khử Fe;Os thành FezO, hay Fe bởi C 
tạo thành ở giai đoạn hoá tro giấy lọc, hoặc bằng khí khử khi 
nung bằng đèn khí. 

Ở nhiệt độ quá cao, Fe,O, cũng bị chuyển một phần thành 
Fe.O, 

6Fe,O, = 4Fe:O,+ O, 

Chẳng hạn nung Fe;O; nguyên chất ở 1100°C đến khối 
lượng không đổi thì khối lượng của mẫu giảm 0,004%, tương 
ứng với sự tạo thành 0,12% sắt từ oxit. 

Các sản phẩm sắt từ oxit khi nung tiếp tục trong không khí 
sẽ chuyển chậm trỏ lại Fe (II) oxit. 

2. Cách tiến hành xác định 

Cân chính xác khoảng lg phèn sắt amoni 
FeSO,.(NH,);S5O,.6H;O cho vào cốc thuỷ tỉnh pyrex có dung 


229 


tích 400ml. Hoà tan bằng cách thêm 40 - 50m] nước và 20m] 
HCI 1:1. Đậy cốc bằng nắp kính đồng hồ. Đun cần thận dung 
địch đến sôi. Thêm từng giọt dung địch HNO, đặc (16M) vào 
dung dịch sôi. Mới đầu dung dịch hoá thầm do tạo thành 
FeSO,.NO và sau đó bị phân huỷ chuyển thành Fe (HH) sunfat 
mầu vàng. Tiếp tục đun sôi (3 - phút) để chuyển hoàn toàn Fe 
(ID thành Fe (IH). Kiểm tra sự oxi hoá hoàn toàn Fe (II) thành 
Fe (H1) bằng cách lấy một giọt dung dịch đặt lên tấm sứ. nhỏ 
vào đó một giọt dung dịch K.[Fe(CN)ạ} 0,01 - 0,02% mới chế. 
Nếu có mầu xanh xuất hiện thì chứng tỏ Fe (1D chưa bị oxi hoá 
hết, cần thêm tiếp HNO, vào cốc và đun cho đến khi oxi hoá 
hoàn toàn Fe (1D thành Ee (TTD. 

Rửa nắp kính đồng hỗ, cho nước rửa vào cốc rỗi pha loãng 
dung dịch trong cốc đến thể tích ~200ml. Đun dung dịch đến 
gần sôi. Rót chậm dung dịch amoniae 1:1 từ một cốc khác vào 
dung địch Fe (III), vừa rót vừa khuấy đều cho tối khi xuất hiện 
mùi amoniae (sau khi đun sôi dung dịch đến hết khói). 

Ngừng đun và để yên dung dịch cho kết tủa lắng xuống. 
Sau đó gạn phần nước trong ở trên kết tủa qua phễu giấy lọc 
không tàn băng trắng hay băng đỏ có đường kính 9em. Khi gạn 
cố gắng giữ cho kết tủa ở lại trong cốc. Rửa kết tủa bằng cách 
rửa gạn 3 - 4 lần. mỗi lần bằng 7ð - 100m] nước nóng hạy dụng 
dịch nóng NH,CI 1%. Sau đó chuyển toàn bộ kết tủa lên giấy 
lọc. Vét các hạt kết tủa còn dính trên thành cốc bằng một mẫu 
giấy lọc không tàn và cho mầu giấy này vào phễu. Rửa kết tủa 
trên giấy lọc bằng nước nóng cho tới khi nước rửa chảy ra không 
còn lon CÌ (thử bằng dung địch AgNO, sau khi đã axit hoá 
bằng axit mitrie). | 

Làm khô phễu có đựng kết tủa trong tủ sấy ở 100C. Lấy 
giấy lọc cùng với kết tủa ra khỏi phễu và cho vào chén nung đã 
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cân chính xác khỏi lượng. Đặt chén nung ở cửa lò nung và theo 
dõi quá trình hoá tro giấy lọc (không được để cháy bóc lửa). 

Chuyên chén nung vào lò nung và nung ở nhiệt độ 800 - 
900”C trong 40 phút. Lấy chén ra và làm nguội trong bình làm 
khô và cân. lại nung chén 1ð - 20 phút và cân tới khi khôi lượng 
các lần cân không chênh lệch nhau quá 0.2mg. 


Tính thành phần 9% Fe trong mẫu phân tích. 


6.6.4. Định lượng niken trong thép 

1. Nguyên tắc 

Làm kết tủa Ni” (khi cố Fe””) bằng dung dịch đimetyl 
glioxIim trong rượu. Che Fe” bằng lon tactrat WT”) 

Fe”“+T”  FeT' lgB = 7.49 

2. Cách tiến hành xác định 

Cân chính xác một lượng mẫu thép (lượng cân cản lấy làm 
sao để trong đó có chứa 95 - 35mg Nj) cho vào cốc chịu nhiệt có 
dung tích 100ml. Hoà tan mẫu bằng cách đun nóng với 60ml 
dung địch HCI 1:1. 

Thêm căn thận 10ml] dung dịch HNO,, 1:1 và đun sôi đung 
địch cho đến khi đuổi hết nitơ oxit. Pha loãng dụng địch thành 
200ml. đun đến gần sôi, thêm 25ml dung địch axit tactric 20% 
(hoà tan 25g axit tactrlc trong 100m] nước trước khi dùng. nếu 
dung dịch không trong phải lọc). 

Trung hoà dung dịch bằng NH, đặc cho tới khi có mùi 
amomiac bốc lên. Thêm tiếp 1ml NH, nửa. Nếu thấy có kết tủa 
thì phải lọc, rửa bằng dung dịch NH,CI có thêm một ít NH,. 


Gộp tất cả nước rửa và nước lọc. 


Axit hoá dung dịch thu được bằng dung dịch HC] và đun 
nóng đến ~70”C. Thêm 20ml dung địch đimety]l gloxim trong 
rượu (hoà tan 1g đimety] glioxim trong 1 lít etanol 95%). 

Riểm hoá dung dịch bằng NH, đến khi có mùi. Thêm tiep 
1ml NHạ nữa. Để yên kết tủa trong 30 phút ¿ 60”C và sau đó 

_ làm nguội đến nhiệt độ phòng. 

Lọc kết tủa qua chén lọc thuỷ tinh (đã được cân trước), rửa 
kết tủa bằng nước lạnh tới khi nước rửa chảy ra không chứa lon 
C¡ (thử với AgNO¿). Làm khô kết tủa bằng cách sấy chén và 
kết tủa ở 110 - 120C cho tới khối lượng không đổi. Tính % 
niken có trong thép. 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


6.1. Nêu các yêu cầu đối với phản ứng kết tủa dùng trong 
phân tích khối lượng. 

6.2. Nêu các yêu cầu đối với dạng cân và đạng kết tủa. 

6.3. Để xác định C1 bằng phương pháp khối lượng, người ta 
làm kết tủa Cl đưới dạng AgCI, sau đó làm khô và cân. Giải 
thích tại sao khi tiến hành thực nghiệm phải: Ti hả 


~ Thêm từ từ dung dịch AgNO.. vào làng dịch Niên) tích, 
vừa thêm vừa khuấy mạnh. 


~ Đun sôi dung dịch chứa kết tủa và để yên vài giờ rồi mới 
lọc. : 


~ Nước rửa kết tủa là dung dịch HNO; 19%. 


- Không được để kết tủa tiếp xúc lâu với ánh sáng mặt trời. 


6.4. Để xác định lượng canxi bằng phương pháp khối lượng 
thì đạng cân nào sau đây cho kết quả tốt hơn: CaC,O,; CaO: 
CaSO,. CaF'.. 

6.5. Để chuẩn hoá nồng độ của dung dịch H,SO, theo 
phương pháp khối lượng bằng cách làm kết tủa lon SO,_“ đưới 
đạng BaSO.,. 

Biết rằng 50,00ml dung dịch axit cho ta 405,6mg BaSO,. 

Tính nồng độ mol/1 của dung dịch H,SO,. 

6.6. Nước biên chứa 8§5 ppm S (dưới dạng SO,ˆ ). Từ 1 lít 
nước biển thì kết tủa được bao nhiên khối lượng BaSO,. 

6.7. Người ta dùng 200ml dung dịch NH,NO, để rửa kết 
tủa MgNH,PO,. Hãy tính nổng độ phản trăm dung dịch 
NH,NO, để khi rửa không mất quâ 0.01mg MgO. 

` —13 
TMgNH,PO, =2,0.10 `”, 

6.8. Để kết tủa hết SO¿ˆ từ dung dịch thu được khi hoà tan 
1.010g mẫu chứa 20% 6 (ở dạng SOj” ) cần phải dùng bao nhiêu 
m] dung dịch BaCl, 0,060M. Biết rằng lượng BaCl, dùng dư 
20% so với lượng tính theo lí thuyết. 

6.9. Từ 0.5606g quặng kêm ta thu được 0,7506g hôn hợp 
Cd,P,O; và Zn,P,O;. Từ lượng hỗn hợp này ta xác định được 
0.3983g ZnO. Tính % khối lượng của Zn và Cd trong quặng. 

6.10. Để tính %¿ khối lượng DDT (C1;HẠạC];) có trong thuốc 
trừ sâu, người ta cân 0,75g thuốc trừ sâu, chế hoá với HNO, bốc 
khói, sau đó làm kết tủa clo dưới dạng AgC] được 0,239g AgÓl. 


Chương VI 


CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN HỦY MẪU PHÂN TÍCH, 
CÁCH TÁCH, LÀM GIÀU MÂU PHÂN TÍCH 


7.1. Các phương pháp phân hủy mẫu phân tích 

Muốn phân tích một chất trong một đối tượng nào đớ, trước 
hết ta phải chuyển chất đó vào dung dịch, đặc biệt đối với đối 
tượng phân tích là chất rắn. Có 2 cách chuyển chất rắn thành 
dung dịch : Phương pháp "ướt" và phương pháp "khô'. 

1. Phương pháp 'ướt' 

Là phương pháp phân hủy mẫu bằng các dung dịch kiểm hay 
axit. 

- Nếu chất cần hòa.tan có tính oxi hơa thì xử lý bằng axit 
có tính khử hoặc bằng axit có thêm chất khử. 

Thí dụ, để hòa tan MnO; ta dùng HCI là chất có tính khử : 

MnO; + 4HCI —> MnCl, + Cl,† + 2H,O 

Hòa tan quặng sắt bằng HCI .và -thêm. chất.. khử. SnQI; để 
khử Fe” thành Fe”. 

Nếu chất cấn hòa tan có tính khử thì xử lý bằng axit có 
tính oxi hóa hoặc bằng axit cố thêm chất oxi hóa. 

Thí dụ, để hòa tan các kim loại và hợp kim ta thường đùng 
axit HƠI, H;SO,, HNO;... hoặc bằng hỗn hợp axit, như hòa tan 
Au bằng cường thủy. Một số kim loại khi hòa tan bị thụ động 
hóa (do tạo thành "màng bảo vệ") làm cho quá trình hòa tan bị 
chậm lại hoặc ngừng hẳn. 


Đôi khi, để tăng nhanh quá trình hòa tan, người ta thêm vào 
dung môi hòa tan chất tạo phức có khả năng tạo phức với kim 
loại. Thí dụ hòa tan hợp kim vonfram, molipden, silic v.v... bằng 
hỗn hợp HNO; + HF, quảng sát bằng hỗn hợp H;5O; + H;PO, 
.„ củng cố thể hòa tan những chất khó tan dưới dạng các hợp 
chất dễ bay hơi như silic dưới dạng SiF¿† ; thiếc dưới dạng 
ĐnBr,† ; crôm dưới dạng CrO;Cl;† v.v... 

Để làm tăng nhiệt độ lên trên 100°C, ta thêm các muối kim 
loại kiêm Na;O,. 

- Đối với kim loại mà hidroxit có tính lưỡng tính như AI, 
Zn, W, Mo_... và đa số các phi kim thường hòa tan bàng kiểm. 

Cần lưu ý rằng tốc độ hòa tan phụ thuộc vào nhiều yếu tố 
như bản chất chất rán, lượng mẫu cần hòa tan, kích thước (độ 
mịn) của các hạt, dung môi hòa tan, nhiệt độ. 


2. Phương pháp 'khô" 

Là phương pháp nung chảy mẫu với hỗn hợp chất chảy thích 
hợp. Phương pháp này làm rất phức tạp và công phu, vì vậy nó 
chỉ dùng khi không dùng lối "ướt" để hòa tan được. 

Nếu chất cần hòa tan có tính axit thì dùng chất chảy kiếm 
và ngược lại, 

Nếu chất hòa tan có tính khử thì dùng chất chảy oxi hóa 
và ngược lại. 

Các chất chảy và hỗn hợp chất chảy thường dùng là : 

- Chất chảy kiếm : Na;CO;, K;CO;, NaOH, KOH, Na;O;, 
hỗn hợp Na;CO;y + K;CO; ; Na;CO; + Na;B,O;... 

- Chất chảy oxi hóa : Na;O; ; Na;O; + Na;CO; ; KƠIO, ; 
NaNO; ... 

- Chất chảy khử : Na;CO; + CC ; Na;CO; + tỉnh bột... 
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Sau khi nung chảy ta sẽ được một hỗn hợp treng đố một số 
chất hòa tan được trong nước, một số chất hòa tan được trong axit 
nên có thể dùng cách hòa tan để tách các chất. Gần đây người ta 
dùng phương pháp nung rã, tức là không cần nung đến nóng chảy 
mà chỉ nung đến 500 - 700°C. Bằng cách nung này ta bảo vệ được 
chén nung và bớt tốn nãng lượng. 

Ngoài hai phương pháp hòa tan trên đôi khi người ta còn 
dùng : 

3. Phương pháp thủy nhiệt 

Là phương pháp phân hủy mẫu (đã nghiền mịn) ở nhiệt độ 
B00 - 1000°C có dẫn một luống hơi nước hoặc không khí ẩm đi 
qua. Kết quả thủy nhiệt là tạo thành các axit hoặc bazơ. VÍ dụ : 

2MF, + nHạO => M;O, + 2nHF 

Thu các axit sinh ra để định phân còn oxit thì đem hòa tan 
bằng axit hoặc kiềm. 

Phương pháp này thường dùng khi phân hủy các quặng 
florua của nhôm, bimut, các nguyên tố đất hiếm. 

4. Phương pháp Clo hóa 

Nguyên tắc của phương pháp là khí Clo hoặc hợp chất của 
nó (như khí HCU khi tác dụng với nhiều kim loại hoặc oxit của 
chúng thì tạo thành các muối clorua dễ tan hoặc dễ bay hơi. 
Phương pháp Clo hóa thường dùng để phân hủy quặng đất hiếm, 
vofram, thiếc. Khi Clo hóa các kim loại khó tan như Ptz lr- và - 
các hợp kim của chúng thì thường thêm các muối Clorua Kali 
hay Natri để giảm nhiệt độ và để tạo phức đễ tan. 


5. Vô cơ hóa các chất hữu cơ 


' Để xác định các nguyên tố vô cơ trong các hợp chất hữu 
cơ trong cơ thể động vật, thực vật, muốn chuyển các hợp chất 
hữu cơ vào dung dịch, trước hết ta phải chuyển các chất đó 
thành các chất vô cơ. Cách chuyển đó gọi là vô cơ hóa. 
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a) Vô cơ hóa bằng lối "khô" 

Cách này thường dùng và đơn giản nhất. Ta đem nung mẫu 
ở B00 - 550C trong chén platin hay thạch anh, các chất hữu cơ 
bị đốt cháy, trong tro còn lại các chất vô cơ khó bay hơi. Cần 
chú ý rằng trong quá trình nung sẽ mất một số nguyên tố do bay 
hơi như các halogen, thủy ngâu, lưu huỳnh v. v... cũng cơ thể chỉ 
cần đốt cháy các chất hữu cơ trong bình kín, dưới áp suất cao 
hoặc phân hủy bằng cách nung chảy như đối với chất vô cơ, 

ng phải thêm các chất oxi hóa như KNO;, Na,O;... 

b) Vô cơ hớa bằng lối "ướt" 

Cách này ít được dùng vì không thuận tiện, nó chỉ dùng khi 
không dùng lối "khô" được. Có thể phân hủy chất hữu cơ bằng 
H;SO¿ đặc, hôn hợp H;5O, + HNO+, HCIO,... hoặc thêm H;O;, 
KMnO, để làm tăng nhanh quá trình phán hủy. 


7.2. Tách và làm giàu chất phân: tích 


Để tách và làm giàu, trong các phương pháp hóa học người 
ta thường dùng phương pháp kết tủa và chiết. 

1. Phương pháp kết tủa 

- Nếu hàm lượng của nguyên tố cần phân tích lớn thì ta 
sớ thể tách nó bằng cách kết tủa thông thường hoặc làm kết 
tủa các nguyên tố cản. 

- Nếu hàm lượng của nguyên tố cần phân tích rất nhỏ (vi 
lượng) thì rất khó tách riêng chúng ra bàng kết tủa được bởi vÌ 
nồng độ của chúng quá nhỏ nên không thể kết tủa được dù đã 
thêm dư rất nhiều thuốc thử. Trường hợp này người ta chỉ làm 
giàu các nguyên tố vì lượng bằng phương pháp cộng kết. Nguyên 
tắc của phương pháp này là thêm một lượng lớn nguyên tố có 
hóa tính rất gần với nguyên tố vi lượng rồi thêm vào thuốc thử 
để làm kết tủa nguyên tố lượng lớn (được gọi là chất góp) và 
làm cho nguyên tố vi lượng kết tủa theo. Sau đó tách kết tủa 
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(gốm chất góp và nguyên tố vi lượng cần làm giàu) và hòa tan 
trong một thể tích nhỏ dung môi thích hợp. Thí dụ cộng kết tủa 
từ một lít và hòa tan kết tủa trong 1 mì thì làm giàu lên 1000 
lần. 


Các chất góp vô cơ thường dùng là các chất ít tan : hidroxit 
như PefOH);, AI(OH)a ; sunfua như Hg5S, CuS ; sunfat như BaSO, 
v.v.. Gần đây người ta sử dụng rộng rãi các chất góp hữu cơ. Ví 
dụ, để cộng kết lượng vết Zn“`, ta cho nó tạo thành phức 
(Zn(§CN),]”” sau đó cho nó kết tủa cùng với cation hữu cơ như 
metyl tím chẳng hạn. Dùng chất góp hữu cơ có ưu điểm hơn chất 
góp vô cơ là nó ít hấp phụ các chất lạ hơn, có độ chọn lọc cao 
hơn và trong nhiều trường hợp có độ nhạy cao hơn. 


2. Phương pháp chiết 


Sự chuyển một chất tan từ dung môi này sang dung môi 
khác không trộn lẫn nhau được gọi là chiết. 

Giả sử có một chất A tan trong nước và trong dung môi 
hữu cơ nào đó không trộn lẫn. Khi lác lên, chất A sẽ phân bố 
giữa hai dung môi đó, tạo nên cân bằng : 


AHo Â¡c 


Ấp dụng định luật tác dụng khối lượng vào cân bằng 
này : 


LAnel/A,ojl = D 


D là hằng số chỉ phụ thuộc vào: nhiệt độ mà- không phụ 
thuộc vào tổng nồng độ của chất A. D được gọi là hằng số phân 
bố của chất A giữa hai dung môi. Như vậy D càng lớn thì A 
chuyển vào tướng hữu cơ càng nhiều. 

Nếu gọi C¡ và C; là nồng độ cân bằng của A ở trong tướng 
nước và tướng hữu cơ và Vị, V, là thể tích của tướng nước và 
tướng hữu cơ thì độ chiết phần trăm được định nghĩa như sau : 

C;V; 


E(%) = CV, + ŒœV . 100 


Chia tử số và mẫu số cho C¡V; thì : 
Cực) 
RŒ#) = —————————- : 0 
SH vựV; + CựC, Độ 

Thay D = C,/C, thì : 

E4) = 100D/(D + V,/V,) 

Để tách và làm giàu các chất, người ta thường hay dùng 
phương pháp chiết. Nếu chọn điều kiện và dung môi thích bợp: ta 
có chiết tách, làm giàu được nhiều chất. Phương pháp chiết có 
những ưu điểm sau : 

- Phân chia hoàn toàn hơn, hiện tượng cộng chiết thường ít 
gặp hơn so với cộng kết. 

- Dễ dàng làm tăng độ chọn lọc bằng cách thay đổi pH của 
dung dịch và dung môi để chiết.... 

- Nếu dùng một thể tích nhỏ dung môi để chiết từ một thể 
tích lớn nước, ta có thể làm giàu lên hàng trăm, hàng ngàn lần. 

- Kỹ thuật chiết thường đơn giản và đòi hỏi ít thời gian hơn 
là cộng kết. 

Cần lưu ý rằng với cùng một thể tích dung môi, nếu đem 
chia thành nhiều phần để chiết thì sẽ tách được chất cần xác 
định nhiều hơn là đem chiết tất cả thể tích đó một lần (xem 
chương ÏÏI, phần TID. 
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Chương VIII 


SAI SỐ TRONG PHÂN TÍCH. CÁCH XỦ LÝ 
CÁC SỐ LIỆU THÍ NGHIỆM. 


8.1. Sai số 


Trong phân tích việc đánh giá các kết quả thí nghiệm thu 
được là cực kỳ quan trọng, nó cho ta biết kết quả thu được đúng 
và chính xác tới mức nào. 

Khi phân tích hàm lượng chất X trong một mẫu phân tích 
nào đó không bao giờ ta nhận được giá trị thực của nó. Chúng ta 
chỉ cố gắng thực hiện quá trình phân tích làm sao để kết quả thu 
được có thể chấp nhận được tức là để sai số phân (ích là nhỏ 
nhất. 

Bằng thống kê (oán học, ta cá thể xác định được giới hạn 
trong đó chứa giá trị thực của đại lượng cần xác định với xác 
suất cho trước. 


Giả sử cần xác định hàm lượng chất X nào đó, ta làm n lần 
thí nghiệm bàng một quy trỉnh phân tích nào đó, thu được các 


kết quả tương ứng là xụ, x¿, Xạ,. .„ xạ. Giá trị trung bình số học- 
x là l 
- Xị † X¿ạ †+x;y +... + 
X =———— 
n 


x thường khác với giá trị thực „¿ (hay giá trị tin cậy nhất) 
của đại lượng cần xác định. Hiệu số x—/ (G - Ð với G là giá 
trị gần đúng ; Ð là giá trị đúng) được gọi là sai số của phép 
xác định. 
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Phân loại sai số theo : 
- Cách biểu diễn thì có sai số tuyệt đối và sai số tương đối. 
- Nguyên nhân gây ra sai số thì có sai số hệ thống và sai số 
ngẫu nhiên 
* Sai số tuyệt dối (E) 
£ = x_—t 


£ có thể mang dấu - hay + tùy theo giá trị x < “# hay x > 


£ có cùng thứ nguyên với x và /. 

Thí dụ : Xác định Fe trong mẫu phân tích, làm nhiều thí 
nghiệm và tính được giá trị trung bình x¿, = 47,62, nhưng giá 
trị , = 47,5% thì e = 47,6 - 47,5 = +0,1. 

Sai số tuyệt đối không nói được mức độ chính xác (độ đúng) 
của phép phân tích. 

Chẳng hạn, khi xác định một chất X bằng hai phép phân tích 
A và B. 

Với phép phân tích A ta xác định được xx = 45,8 mg với 
„ = 45,2 mg ->£A = †+0,6mg 

Với phép phân tích B ta xác định được xx = 216 mg với 
# = 215,4 mg >£n = +0,6ng. 

Rõ ràng sai số tuyệt đối của 2 phép xác định là như nhau 
(đều bằng +0,6mg), song phép xác định B chính xác hơn vỉ 
2l6mgX chỉ sai có 0,6mg còn phép xác định A chỉ cớ 45,8mgX 
mà đã sai 0,6mg. 

Do đó để biết độ đúng của phép xác định người ta thường 
dùng sai số tương đối 

Sưi số tương đối (S) 
SIENGS)20EĐE 0S 


x 








MI|to 
nI 
= 
œ 
| 
Ị 
| 


Sai số tương đối cũng mang dấu - hay + (tùy thuộc dấu 
của £) và thường được biểu diễn theo phần trăm, không có thứ 
nguyên. 





l3 La 
Š= D x 100 hay § = = 100 hay 5 = „ 100 
Trong thí dụ trên ta thấy : 
3Z (A) = + kêu 100 = +1,3Z 
PhÄMjIc HIỜI" JAD g2 ^ = , TP tế 
Cè 9Z (BH) = + Khi 100 = +0,3Z 
òn ⁄, { = 2154 X = 3%, 


Nhìn vào 2 số liệu sai số tương đối này, ta thấy ngay phép 
xác định B chính xác hơn phép xác định A. 


* Sai số hệ thống (còn gọi là sai số xác định), là sai số do 
các nguyên nhân cố định gây ra, nó lặp đi lặp lại trong mọi thí 
nghiệm, không phụ thuộc vào không gian, thời gian và người làm 
thí nghiệm. Sai số hệ thống luôn luôn có dấu + hoặc luôn luôn 
có dấu -, nghĩa là các giá trị thí nghiệm đều nằm về một phía 
của giá trị thực. 

Đai số hệ thống mắc phải có thể do phương pháp phân tích 
chọn không chính xác (lượng chất phân tích quá ít lại dùng 
phương pháp phân tích hóa học, lượng quá lớn lại dùng phương 
pháp phân tích hóa lý...), do dụng cụ đo lường dùng trong thí 
nghiệm (cân, buret, pipet, bình định mức...) không chính xác ; do 
hơa chất không tỉnh khiết còn lẫn tạp chất ; do nồng độ các dung 
dịch pha sai ; do người làm phân tích thiếu kinh nghiệm, kỹ năng 
kém ... = 

Sai số hệ thống dễ phát hiện và cũng dễ tìm được nguyên 
nhân để khác phục. l 


* Sai số ngẫu nhiên là sai số gây ra do những nguyên nhân 
không cố định, không biết trước, thay đổi không theo qui luật, khi 
+ khi —. Nguyên nhân gây nên sai số ngẫu nhiên có nhiều như 
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sự thay đổi về nhiệt độ, không gian bị nhiễm bẩn, cân, đo, đong, 
đếm sai, kỹ thuật thao tác thí nghiệm thiếu cẩn thận làm rơi vãi, 
rửa kết tủa không sạch hoặc để tan nhiều ... 

Sai số ngẫu nhiên chỉ có thể giảm bớt bằng cách làm thí 
nghiệm thật cẩn thận, tăng số lần phân tích và cuối cùng xử lý 
các số liệu thu được bằng toán học thống kê. 

Sai số hệ thống phản ánh sự sai lệch giữa giá trị trung bình 
với giá trị thực nên sai số này nơi lên độ đúng của quy trình 
phân tích. 

Sai số ngẫu nhiên phản ánh sự sai lệch giữa từng giá trị thí 
nghiệm riêng rẽ với giá trị trung bình nên sai số này nói lên độ 
lặp lại của phép phân tích. 

Độ đúng và độ lặp lại có thể trùng nhau và có thể khác 
nhau, để dễ hình dung ta dùng sơ đồ sau : 


Các điểm là giá trị thực nghiệm xị, X¿, X3; .., Xạ 


k (giá trị thực) 
(Š ( | 


1. Độ lặp lại và độ 2. Độ đúng cao nhưng 
đúng đều thấp độ lặp lại kém 
L 
GXš (sỳ 
3. Độ đúng tổi nhưng 4. Độ dúng và độ lặp 
độ lặp lại tốt lại đều tốt. 


8.2. Các đại lượng trung bình 


1) Trung bình số học. Giả sử làm n lần phân tích, thu được 





các kết quả sau xị, x¿, xạ,... xạ thì giá trị trung bình số học (x) 
được tính toán như sau : 

= xị † X¿ t+txy +... tụ Àx; 

x = ñ | = ệ 


Khi phân tích một mẫu làm nhiều dãy thí nghiệm. 
. Dãy 1 : làm nụ lần thí nghiệm và xác định giá trị trung bình là xị 
. Dãy 2 : làm n; > X2 


. Dãy 3 : làm nạ ~ Xã 


. Dãy n : làm nụ = 


Xn 
sử là NI + n2xX; + nạX; co + nền ¡¡ 
h *.= “=> ằẶằ- TT = 
n + nạ † nạ +... + nạ >nị 


2) Trung bình bình phương (Xụ,) là giá trị dương của cần 
bậc 2 tổng bình phương các giá trị thu được chia cho n. 


2 2 2 2 2 
z xị †+ X2 † xị †...+xj \| 3 
bu n ” n 


3) Trung bình nhân (Xxạp) là giá trị dương cần bậc n của 
tích n giá trị thực nghiệm thu được: 


=.— mị đỘ mÍ 
ÄX*nh — XIX2X3 tế ÄXn = Hx, 


Để tiện cho việc tính toán, người ta thường biểu diễn trung 
bình nhân dưới dạng logarit. 





lgXụ + lgx; ty tí. l3. 2g x; h 


l§ Xng = T n n 








4) Số giữa (trung vị). Giả sử sau n lần thí nghiệm ta thu 
được các giá trị xị, X¿,... xạ. Ta sắp xếp các giá trị kết quả đó 
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theo chiều tăng dân từ số nhỏ đến số lớn. Số ở giữa dãy số đó 
được coi là số trung bình gần đúng (gọi là số trung vị). Nếu dãy 
số có số lẻ các con số, ví dụ có 7 số hạng thì số thứ 4 được coi 
là số giữa ; nếu dãy số có số chẫãn các con số, ví dụ, có 10 số 
hạng thì số giữa phải lấy trung bình cộng số học của số thứ ð và 
số thứ 6. 


8.3. Các đại lượng đặc trưng cho độ phân tán của các 
kết quả thí nghiệm 

Giả sử làm n lần thí nghiệm và thu được các giá trị xị, Xạ, 
Xạ .., Xa khoảng biến động của các giá trị thu được là R = 
max — Xmi. Để đặc trưng cho sự biến động của các giá trị thực 
nghiệm (độ phân tán) người ta dùng các đại lượng sau : 


may — X 
Độ lệch trung bình (d) là trung bình cộng của các độ lệch 
giữa các giá trị riêng lẻ với giá trị trung bình 
3) Xi — x| 
s— n 

Phương sơi là trung bình cộng của các bình phương của các 

độ lệch giữa giá trị riêng lẻ với giá trị trung bình 
3x, - x)ˆ 3œ, —/Qˆ 


n n 





Ø2 


n là số lần thí nghiệm và n phải lớn hơn 20. 
Nếu số lần thí nghiệm < 20 thì phương sai tính theo công thức. 
s2 s (ị = x) 
n— Ì 
n-E gọi là số bậc tự do k. 


SỈ và ø” đều được gọi là phương sai, đó là đại lượng rất 
quan trọng đặc trưng cho độ phân tán dùng để tính sai số ngẫu 
nhiên. 


Độ lệch tiêu chuẩn hay sai số bình phương trung bình là 
căn bậc 2 của phương sai 


3; - X9? 
TU cong 8.2 khi n < 20 


TRe= 
3œ — #ỷ 
jZ = ø = —— khi n > 20 


Phương sai cũng như độ lệch tiêu chuẩn là đại lượng đặc trưng 
cho độ phân tán, được dùng để chỉ mức độ sai số ngẫu nhiên. Nhìn 
vào phương sai ta sẽ thấy sai sót của kết quả thí nghiệm. 

Tổng số (x; - x)? trong các công thức trên có thể tính theo 
biểu thức tương đương sau : 


Độ lệch của các giú trị trung bình 


x;j? 


b3 (%, > x") 
n 





- Phương sai của các giá trị trung bình (%; bằng phương sai 
chia cho số lần thí nghiệm 
Sẽ” = a 
- Độ lệch của giá trị trung bình (5v) thì bằng độ lệch chuẩn 
chia cho Ýø 


Hệ số biến dộng (v) được xác định bằng hệ thức : 


5 
. 100 (2) 


V = = 
Xx 


Vậy có thể tính hệ số biến động (v) theo độ lệch chuẩn Š 
và ngược lại. | 
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Hệ số biến động đặc trưng cho độ lặp lại hay độ phân tán 


của các kết quả thí nghiệm. 
8.4. Biên giới tin cậy 
Biên giới tin cậy là khoảng giá trị trong đó có chứa giá trị 


thực ¿. Khoảng này tùy thuộc vào xác suất. 


với xác suất P = 50#Z thì  = x + 0,67 Nn 
với P = 95 thì, = X + L96 1T 
„ : = õ 
với P = 99% th ¿ = x + 2,58 SE 


Trong thực tế, số lần thí nghiệm n thường nhỏ (không thể làm 
hàng ngàn lần thí nghiệm được) nên để tìm biên giới tin cậy ta 
thường dùng chuẩn Student (t, được tính theo công thức sau : 





|x—d x~# x tS 
=..——= ..: “xu —> = +: —— 
t S S Vn “=x tự 
h đóa \ 3, — x)” "`. bc 
với = Ti VN  ln 


= t5 
/ =x +£ nên £ = SEN gọi là biên giới tin cậy. 


Và giá trị thực ¿ nằm trong khoảng x - £ < / < x + £. 


£ có cùng thứ nguyên với x hay , nếu x, /¿ biểu diễn theo 
phần trăm thì £ cũng biểu diễn theo phần trăm và £ = + 


TS: ` 60049393108 12ả2 Tuất, 9ó" sử 
Tin 2 HxH ảnh : 


Giá trị t phụ thuộc vào số bậc tự do k = n-l và vào xác 
suất tin cậy P. Các giá trị t ghi trong bảng chuẩn Student 
Sau : 


Bảng Student cho các giá trị t ứng với độ 
tin cậy P và số bậc tự do k 














Số bậc tự do Xác suất P 
k=n-1 —= 
0.9 (90%) 0,995 (95%) 0.99 (99%) 
ä 1 TH 6,31 127 83,7 
2 292 43 9.92 
3 235 318 5,84 
4 21 2/78 460 
5 201 257 403 
6 194 245 4.71 
7 189 2/36 3,50 
8 186 231 3,36 
9 183 226 325 
10 181 223 31 
15 175 213 295 
20 173 209 2,85 
25 2,06 279 

















Ý nghĩa của các con số trong bảng Student : Đứng về mặt 
xác suất mà nơi, giả sử P = 95⁄ làm 4 lần thí nghiệm (n=4) 
thì cứ 100 người làm thí nghiệm thì có 95 người có giá trị t < 
3,18. 


Đặc điểm của bảng Student : Với cùng %áế suất:P (trong 
cùng cột dọc) ta thấy số thí nghiệm càng nhiều thì giá trị t càng. 
giảm tức là giá trị trung bình càng gần giá trị thực. Nhưng với 
cùng số lần thí nghiệm (cùng hàng ngang) độ tin cậy P càng lớn 
thì t cũng càng lớn, biên giới tin cậy £ càng rộng tức là xác 
suất tìm thấy những giá trị gần với giá trị thực càng nhiều. 

Biên giới tin cậy càng nhỏ thì kết quả thí nghiệm (x) càng 
gần giá trị thực tức là kết quả càng chính xác. 
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8.5. Kiểm tra các số liệu thực nghiệm bằng thống kê 


Khi làm thí nghiệm, ta thu được các số liệu, trước khi tính 
toán ta cần kiểm tra các dữ kiện thu được xem nó cố mắc sai số 
thô hay sai số hệ thống không để loại bỏ các số liệu đó trước khi 
tính toán. Để loại bỏ các số liệu thực nghiệm mắc sai số thô ta 
dùng các chuẩn Đisơn. 


8.5.1. Chuẩn Đơn (Q) 


Được dùng để kiểm tra, loại bỏ các dữ liệu thí nghiệm mắc 
sai số thô, chuẩn này được áp dụng khi số lần thí nghiệm n < 
19. 


Chuẩn Q được tính theo công thức. 
lXn — Xn+ d 


x 


max — Ämin 


trong đó x„ là giá trị thí nghiệm nghỉ ngờ cần kiểm tra, nó là 
giá trị lớn nhất x hoặc bé nhất x trong các số liệu thí 
nghiệm. 


max min 


xạ¿¡ là giá trị thí nghiệm lân cận (cạnh) giá trị Xạ. 


Bảng giá trị Q (Đisơn) với xác suất P và số 
lần thí nghiệm n 
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Muốn kiểm tra một giá trị nào đó, trước hết ta tính giá trị 
Qụn (goi là Q thực nghiệm) theo công thức trên rồi đem so sánh 
nó với giá trị Q, (gọi là Q lí thuyết tra trong bảng Đisơn). Nếu 
giá trị Q,ny > Q, thỉ giá trị xạ cần loại bỏ, còn nếu Qụ < QỤ, 
thì giá trị thí nghiệm x„ không mắc sai số thô hay sai số hệ 
thống, có thể dùng được. Nếu kiểm tra giá trị lớn nhất và nhỏ 
nhất mà không phải loại bỏ thì không cần kiểm tra các số liệu 
còn lại. Ngược lại nếu một giá trị nào phải loại thì ta phải kiểm 
tra tiếp giá trị kế cận với nớ. 

Ví dụ. Khi xác định hàm lượng Z Fe;O; có trong mẫu phân 
tích ta thu được các kết quả sau : 2,25 ; 2,38 ; 2,19 ; 2,11 ; 
3,21 ; 2,32. Hãy kiểm .tra xem các kết quả trên có phải loại giá 
trị nào không ? 

Đài giải : Xếp các số liệu theo số tự tăng dần 

2,11 ; 2,19 ; 2,25 ; 2,32 ; 2,38 ; 3,21. 

- Kiểm tra số liệu lớn nhất x = 3,21. 

Qua = 3,21 - 2,38 

"821-211 
e Tra bảng n = 6 với P = 95% thì Qụ = 0,56 
e 5o sánh ta thấy Qìn > QQ —> số liệu 3,21 phải loại bỏ. 


- Giá trị lớn nhất 3,2lI đã bị loại, ta phải kiểm tra số liệu 


max 


e Tính Qạn theo công thức : = 0,85 


lớn nhất của 5 số liệu còn lại ; lúc này -x„„„ = 2,38. se có 
- : 2/38_— 2/32 —- 
e Tính Qìn theo conEg thức Qìn = 238-— 2/11 ¬ 0,2 


e Tra bảng n = ð với P = 952 thì Qụ = 0,64. 

e So sánh ta thấy Qìn < Qụ¡ —> Số liệu 238 dùng được 
(không bị loại). 

- Kiểm tra số liệu có giá trị nhỏ nhất x = 2/11. 


mịn 


|211-2/19| - gỗ 
2388—2 11 — ”” 


sec Tra bảng với n = 5, P = 95Z thì Qị = 0,64 — Qin < Qh 
Vậy số liệu 2,1! dùng được 


øe Tính Qìn theo công thức : Qịn = 


Vậy dãy thí nghiệm trên chỉ còn 5 số liệu : 2,11 ; 2/19 ; 
2/225; 232, 238. 


8.5.2. Chuẩn Fisơ (F) 


Chuẩn này dùng để so sánh độ lặp lại của hai dãy thí 
nghiệm được tiến hành bằng hai phương pháp khác nhau khi 
phân tích cùng một mẫu phân tích. 

Giả sử xác định X trong một mẫu phân tích nào đó bàng 
hai phương pháp A và B khác nhau. 

Bàng phương pháp A ta làm nị lần thí nghiệm, tính phương 
sai được 8? Bằng phương pháp B ta làm n; lần thí nghiệm, tính 
phương sai được §¿. 


s 

Nếu S¡“ > 8;“ thì chuẩn Fisơ tính theo công thức F = sẽ 

2 
S 

ngược lại nếu .- > SN thì chuẩn Fisơ là : F = s Như vậy F 
1 


luôn luôn lớn hơn 1. 
Ta cũng tính Fụ, theo công thức trên rồi cũng so sánh EFụ 
với FỊ tra được trong bảng chuẩn Eisơ. 
e Nếu Fu < Fụ thì kết quả phân tích bằng 2 phương pháp 
là đồng nhất 
e Ngược lại Fạụ > F\ạ thì kết quả phân tích bằng 2 phương 
pháp không giống nhau. 


Giá trị F (Fisơ) với P = 0,95 và các bậc 
tự do ki và k2 
































Ví dụ. Phân tích CaCO; bàng 2 phương pháp khác nhau A 
và B 
e Phương pháp A làm 6 lần thí nghiệm thu được 6 kết 
quả, các kết quả này đều không mắc sai số thô, sai số hệ 
thống, dùng các kết quả đó.ta tính được §¡ = 4,8. 


e Phương pháp B làm ð lần thí nghiệm vả tính được 5; =_ 
2,1. ` 
Hai phương pháp phân tích này có cho kết quả giống nhau 
không ? 


Dùng tiêu chuẩn Fisơ 


Tra bảng ta tìm được Fụ ứng với kị = ð5 và ky = 4 là 
6,26. 

Ta thấy Ftn < Flt. Vậy kết quả thí nghiệm của hai phương 
pháp phân tích A và B là đồng nhất. 


8.5.3. Chuẩn Studen (() 

Trên ta đã dùng chuẩn t để tìm biên giới tin cậy. Cũng có 
thể dùng chuẩn này để đánh giá các kết quả thí nghiệm có mắc 
gai số hệ thống hay không. 

Để tỉm sai số hệ thống trước hết ta tính giá trị tạn theo 
công thức 





Sau đó tra bảng chuẩn SŠtudent để tÌỉm tụ rổi so sánh tụ 
với tị, nếu tạ > tụ thì x và / khác nhau nhiều do đố mắc sai 
số hệ thống còn tạ < tụ thì các kết quả thí nghiệm thu được 
không mắc sai số hệ thống. 

Ví dụ 1. Kết quả các lần phân tích hàm lượng sắt trong 
mẫu phân tích là 52,2 ; 53,6 ; 54,9 ; 52,3 ; 53,6 ; 53,1 (mg). 
Phương pháp phân tích có mắc sai số hệ thống không ? biết rằng 
#rc = 56,5 (mg). 

Bài giải Trước hết ta dùng chuẩn Đisơn (Q) để kiểm tra, 
ta thấy các số liệu thực nghiệm đều dùng được. 

— Một cách định-tính ta thấy các kết quả thí nghiệm thu được 
đều nằm về một phía nhỏ hơn giá trị thực Vậy phương pháp 
mắc phải sai số hệ thống. 

- Tính toán ta có : 
2x, 


= 541 
n 


x= 


Tra bảng để tìm tị, (với k = 5, và P = 95Z) ta được 2,B7. 

So sánh t„ > tụ. Vậy phương pháp phân tích mắc sai số 
hệ thống. 

Ví dụ 2. Xác định hàm lượng KMnO, bằng 2 phương pháp 
chuẩn độ khác nhau : phương pháp A chuẩn độ bằng axit oxalic 
và phương pháp B chuẩn độ bằng dung dịch asenit ta thu được 
kết quả như sau. 


. Phương pháp A : 4,88 ; 4,64 ; 4,60 ; 4,55 —> šị = 4,64 
. Phương pháp B : 4,82 ; 470 ; 4/714 >X;, = 4/75 


lếết quả xác định bằng hai phương pháp này có đông nhất 
không ? 

Bài giải. Dùng tiêu chuẩn F để xem phương sai của hai dãy 
thí nghiệm có đồng nhất không (S¿” ~ S;¿). 

Nếu 2 dãy không đồng nhất thì tính § = VS? + S2 


Nếu hai dãy thí “nghiệm cho kết quả đồng nhất thì có thể 
tính 5 theo công thức đơn giản sau : 
3Œ; - X2? + 2G; — gu)? 





Với trường hợp trên ta có S¡ˆ = 8;ˆ nên 


AI 3; — 4,64)2 + 3Œ; — 4,75)2 
bêo | 4+3-—2 S hien 


: : li — Kại nạn; xã 
và = ———— ———— = 
tn S Hị + n2 ; 





Tra bảng để tỉm tụ, ứng với k = nị + n;- 2 
với P = 0,9 thì tạ, = 2,01 
với P = 0,9 thì tụ 2,57 
với P = 0,99 thi t, = 4,03 
Khi P = 0,95, t„ = 2.4, tạ = 2,57 hai giá trị mày không 
khác nhau nhiêu. Để kiểm tra lại ta lấy tị, ứng với P thấp hơn 
bằng 0,9 là 2/01 thì t„ > tụ. Như vậy kết quả phân tích bằng 
hai phương pháp này vẫn có sự khác nhau ; tốt nhất nên làm 


lại thí nghiệm. 


8.6. Đánh giá kết quả phân tích theo thống kê 

Ví dụ 1. Kết quả xác định hàm lượng Fe trong mẫu quạng, 
kết quả của 2 lần xác định ta được 56,47 và 56,07%. Tìm 
khoảng giá trị thực của sắt và tính sai số của phép xác định. 


đc, = 56,47 + 56,07 
Giải : # 6c on SƯ ớn 56,27% 
Tính sai số bằng phương pháp thông thường 
=1 “1003.300987 
(Ô = 56,27 X = 3 Ắ, 


Cách đánh giá này đơn giản, nhanh nhưng không chính xác 
và không cho biết hàm lượng thực của Fe nằm trong khoảng nào. 

Nếu xử lí bằng thống kê ta sẽ tính được biên giới tin cậy 
do đó sẽ xác định được khoảng giá trị trong đó có chứa hàm 
lượng thực của sắt. 


1 3@¡ - x} tS 
Sen sa 6021426 


n— Ì 
` : 12,7 x 0,283 
tra bảng ta tìm được t = 12,7 nên £ = ——ÿ8 — * 2,54 
Hàm lượng thực của Fe cố trong quặng nằm trong khoảng 
B6,27 + 2,54 


t9 
e\ 
KÓI, 


i8Ùö. S7 0U, Wey 
3 = "sgạit 3” 


Ví dụ 2. Sau 5 lần phân tích, ta xác định được hàm lượng 
Al;Ox có trong mẫu phân tích như sau (Z) : 2,25 ; 2,19 ; 2,11 ; 
2,38, 2,32. Vậy hàm lượng thực của AIl;O; là bao nhiêu? đấy P 
= 0,95). 

Giải. Kiểm tra các số liệu thí nghiệm theo chuẩn Đisơn (Q), 
ta thấy cả 5 kết quả trên đều chấp nhận được. 


_ \ 3œ - X)? 
Tính x = 2,25 ; S = —————— = ,0611ã. 


n — Ì 


|| 


Vai sai số là Š⁄ = 


: tS 
Tính biên giới tin cậy £ = {n tra bảng t = 2,78 
2,78 x 0,06115 


Vậy £ = NGON 0,15 
Vậy hàm lượng thực của Al2O; có trong mẫu phân tích là 
/ = x +£= 2,25 + 0,15 (%) —> 2,10 —— 2,40 (%) 


Ví dụ 3. Kết quả xác định Mn (Z) trong một loại thép như 
sau : 0,33 ; 0,32 ; 0,33 , 0,34. Độ biến động (v) của phép xác 
định là 5%. Xác định hàm lượng thực của Mn có trong mẫu thép 
với P = 0,95, 

Giải. Kiểm tra các số liệu thu được theo chuẩn Q, ta thấy 
cả 4 kết quả đều chấp nhận được 


` 3Œ; - X) 
- Tính x = 0,33 ; 5 = —————— 
n— 1 


nhưng bài toán đã cho độ biến động v rồi, ta tính § theo v dễ 
đàng và ngắn gọn hơn 


Biên giới tín cậy £ - chi H2 Ác 0,025 (tra bả 
lên giới tin cậ = = = 0, ra bản 

a ẠY ự v2 5 
được t = 3,i8). Vậy hàm lượng thực của Mn cớ trong thép là 
(0,33 + 0,025) % 





Ví dụ 4. Xác định khối lượng mol của Cd người ta được các 
kết quả sau : 112,25 ; 112,36 ; 112,31 ; 112,31 ; 112,30 ; 112,36. 
Xét xem các kết quả thu được có đúng không ? Cho Mẹ quốc tế ® 
112,41. 

Giải Nhận xét ta thấy các kết quả thu được đều lệch về 
phía bé hơn so với kết quả thực nên phép xác định mắc phải sai 
số hệ thống. 

- Tính toán bằng thống kê. 

. Dùng chuẩn Q để kiểm tra các số liệu thu được, ta thấy 
các số liệu đều chấp nhận được. 


: \ 3œ — x)” 
Tính x = 112,31, 5 = ———_ = 0,06. 


n — Ì 


: xe 112/31 — 112,41 
Tính t„ = LỄ PÍ ýạ - LẺ2ŠE 341 vn = vg 


Tra bảng ta thấy với P = 0,95, tụ = 2,57 —> tụ > tụ 
với P = 0,99, tụ = 4,03 —> tụ > tụ 
Vậy phương pháp xác định mắc sai số hệ thống. 


8.7. Sai số trong các phép đo gián tiếp 

Trong phân tích, người ta thường sử dụng các kết quả đo 
trực tiếp để đánh giá một đại lượng nào đó theo một công thức 
liên hệ nào đó. Trong trường hợp này, đại lượng cần xác định là 
đại lượng thuộc phép đo gián tiếp. Sai số của phép đo gián tiếp 
dựa vào liên hệ hàm số giữa đại lượng đo gián tiếp (y) với các 


đại lượng đo trực tiếp (x;). Biểu thức đánh giá phương sai của 
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một số đại lượng đo gián tiếp (v). tuỳ theo hàm liên hệ giữa y với 
các đại lượng đo trực tiếp (x,). 


1. Hàm liên hệ là y = xị + x; thì phương sai của đại lượng đo 








"`. 6 
gián tiếp là Sẽ =S“ +5“. 
- Äị Xo 
› œ2 _ ,2@œ2 2q2 
2.y =aixi + a¿x¿ thì Sẽ = ..i + 5S, 
2 32 
X 2 2 5y 5y 
3.y=xịx¿ hay ÿY = “+ thì Sy =VZ _ _ 
xs xí Xổ 
4.y =Í(Xq, X¿,... Xu) thì 
2 ~ N4 bị 
2 Êy 2 ‹VY Ì œ9 êy 9 
SP Sải sa S an x- S“ 
ỔNI Sỉ: liêNö X¿ \Ên *Ằn 


đc CHẾ cuA mm... 
trong đó —— là đạo hàm riêng của y theo xị. 
Xi 
ì 


Ví dụ 1: Khi cân khối lượng một chất ta thường: 

Cán khối lượng của cốc cân hay chén nung: x„ = 20.2456g 
Khối lượng chén + khối lượng chất cần cân: x = 20,5832g 
Khối lượng chất cần cân: y = x - x,„ = 0,3376g 

Xác định độ chính xác của ÿ. 


Ca hai lần cân đều cân trên cân phân tích, gia sử cân có độ 
chính xác 0,3mg, nghĩa là sai số mỗi lần cân là 0,2mg 


- 8 =0,0009g 


X 
H 4=. ` 2 2 2 
Sai số của y là: S% = +8 
m 7 ` Xị Xà 


^ AT đc} si ^ Tx . : ^ 3 2 
Vì cân trên cùng một cân, độ lặp lại như nhau nên SảP = S 
+ ˆ ] + 


Vậy Số = 282 => S.. = V25, = 1.411 x 0.0009 
—> SẼ, x0,0008 
Như vậy sal số của y gấp 1,5 lần sai số của x. Sai số mắc 
phải ở mỗi lần cân là: 
S) 
~ Lần cân chén không sẽ 2 x 100% +~ 0,001% 
x 20/2456 


— Lần cân chén + chất cần cân 








_ v0 Á kg x100% x 0,001% 
x 30, 5839 ˆ 
— Sai số của khối lượng chất cần cân: 
S. 
` SẺ 100% x 0,1% 
y 038376 


Vì thế trong phân tích khối lượng, mặc dù độ chính xác của 
phép phân tích rất cao, song độ chính xác của kết quả phân tích 
thường không quá 0,1% (sai số do cân). 

Ví dụ 2: Xác định hàm lượng magle trong manhêtit, người ta 
phân tích bằng 2 phương pháp. 

~ Phương pháp I: Lấy 180mg mẫu phân tích, sau khi hoà tan, 
kết tủa magle dưới dạng MgNH,PO,, đem nung kết tủa ta được 


2 
Mg,P,O„, cân được 200mg. Hệ số chuyển =... = 0,218ã. 
MgạP O„ 


— Phương pháp II: Lấy 60mg mẫu phân tích, sau khi hoà 
tan. kết tủa magie bằng 8-ocxiquinolin, đem sấy kết tủa, cân 
thu được 200mg. Hệ số chuyển = 0,071. 

Hãy tính xem phương pháp nào chính xác hơn. 

Bài giải: Hàm lượng của magie có trong mẫu phân tích (y) 
được tính theo công thức: 


100 


a 





y =mk. 


a: lượng cân mẫu 
m: lượng dạng cân 
k: hệ số chuyển 
100 và k là hằng số. Vậy sai số của y chỉ phụ thuộc vào sai 
số của m và a. 


Y măa 
a và m là những lượng cân nên sai số của chúng là sai số do 
độ chính xác của cân. Đề được giá trị của a và m ta phải cân 2 
lần: một lần cân chén và một lần cân chén + chất cần cân. Nên 
cũng như ở ví dụ 1: 


= 498m. = V9.0,9 = 0,3mg 
và Si i6 5n: 


Nên: # = (27 'lSo | x100% = 0,24% 
2 


2 
(3) -() *[ Say] x10 ~100% = 0,62% 


e Dựa vào kết quả tính sai số, ta thấy sai số của phương 
pháp I (0,24%) bé hơn sai số của phương pháp II (0,52%). 











Nhận xét: 


e Về nguyên tắc trong phương pháp phân tích khối lượng, 
phương pháp nào có hệ số chuyển càng nhỏ thì sai số mắc phải 
càng nhỏ - tức là có độ chính xác phân tích càng tốt. Nếu căn cứ 
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vào hệ số chuyển thì phương pháp I (k = 0.3185) phải cho kết 
qua phân tích kém chính xác hơn phương pháp II (k = 0,071). 

Sở đi có mâu thuẫn trên đó là do lượng mẫu lấy ở hai 
phương pháp khác nhau. 

Ví dụ 3: Để xác định nông độ của dung dịch KMnO, ta làm 
như sau: Cân chính xác 200mg Na;C;O, trên cân phân tích có 
sai số là 0,2mg, đem hoà tan thành dung dịch rồi dùng dung 
địch KMnO, chuẩn độ trong môi trường axit thì tốn hết 30ml 
(sai số thể tích của buret là 0,05ãm)). Tính nồng độ dung dịch 
KMnO,. Nếu muốn độ chính xác của phép xác định là < 0,1% 
thì làm thí nghiệm như vậy có đạt yêu cầu không? 


Bài giải: 





9 
Ta có: VN — 
ĐNa;C,O, MNa;C,O, 
Ñš 2a 
V.MNa,C,O, 


Thay các giá trị của a, V và MNa,C,o,„ ta sẽ tính được nồng 
độ của dung dịch KMnO, là 0,099ãN. 
Tính sai số của phép xác định 
2a 
Căn cứ vào hàm: NÑ =—————————— 
V.MNa,C;O l 


Hàm này chỉ phụ thuộc vào 2 đại lượng đo là a và V, còn số 
2 và MNa,c.o, là hằng số. 





S„ là sai số cân, ta cân 2 lần cân nên S„ = 0,3mg. Vậy: 


: \* =z 
SỀN = (|5 Ï ¿[9:95 Ï „100% = 0,4% 
N \ (200 








\ 30 
Sai số mắc phải khi xác định là 0,4% lớn hơn sai số mong 
muốn là < 0,1% -> Phép xác định không đạt yêu cầu đặt ra. 
Muốn làm giảm sai số xuống cho đạt yêu cầu, nhìn vào công 


thức tính sai số ta thấy phải tăng lượng cân a lên, khi đó di 
nhiên thể tích VkMnO, dùng cũng phải tăng và sai số phép xác 


định sẽ giảm. Chẳng hạn nếu ta lấy a = 250mg và VKMmO, 
phải dùng sẽ là 40m] thì: 


9 v 
%N - (ã] + | x 100% = 0,08% 
N {\2ã0 40 


Nhận xét: Qua 3 ví dụ trên ta thấy sai số của phép đo gián 
tiếp bào giờ cũng lớn hơn sai số của phép đo trực tiếp bởi vì 
phép đo gián tiếp thường là do nhiều phép đo trực tiếp tạo nên. 








Ví dụ 4: Tính sai số mắc phải khi xác định nồng độ dung 
dịch NaOH bằng thí nghiệm sau: 

Cân 309,00mg H,C,O,.2H,O hoà tan thành dung dịch rồi 
chuẩn độ bằng dung dịch NaOH thì hết 50ml. Biết rằng sai số 
cân phân tích là + 0,2mg và sai số buret là:0;05m]:'Tính nông độ, 
dung dịch NaOH. : l 


Bài giải: 








2 
Ta: VN=D SH = 
HạC,O, Mu,c,o,.2H;O 
2 2 
= _ x30 _ 0 098N 


V.MH,C.O,ø2H,o  50x126 
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Sal số tương đối của phép xác định là: 
D 2 
s„ (SxŸ,[SvÏ 
N ( a \ V j 
Giá trị a thu được khi cân 3 lần với cân phân tích có độ 
chính xác 0,.2mg —> 5„ = 0,3mg (cách tính toán như ỏ ví dụ 1). 
Độ chính xác của buret là 0,05m] — Sv = 0,05 


nộ v0 3 
Dođó  %ỀN - lSc BÊ bia x100% = 0,14% 
N 309 50 








CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


8.1. Dùng chuẩn Q xác định trong 6 kết quả: 5,19; 6,89; 
6,19: 6,32; 6,32; 6,02 có phải bỏ đi kết quả nào không? 

§.2. Kết qua xác định lưu huỳnh trong dâu mỏ tính theo % 
là: 0,112; 0,118; 0,115; 0,119. Biết hàm lượng thực của lưu 
huỳnh có trong dầu mó là 0,123%. Tính xem các kết quả xác 
định được có mắc sai số hệ thống không? 

8.3. Khi phân tích một mẫu canxit, hàm lượng % CaO tìm 
được qua ð lần phân tích là: 55,95; 56,00; 56,04; 56.08; 56,23. 
Kết qua cuối cùng hình như quá lón, vậy nên giữ lại hay bỏ đi? 

8.4. Kết quả của 4 lần chuaản độ độc lập dung dịch HCI như 
sau: 

Co (moöUÙ : 0.1248; 0/1252; 0/1249; 0.1251. 

Tính giá trị trung bình, độ lệch chuẩn, cận tin cậy (với độ hi 
vọng là 95%) và sai số tương đối của phép chuẩn độ. 
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8.5. Kết quả chuẩn hoá dung dịch KMnO, như sau: 

CKMno, (mol: 0.0195: 00127: 0.0193: 0.0126; 0,013. 

Có giá trị nào phạm sai số bất thường không? 

8.6. Kết quả định lượng canxi trong máu bằng 3 thí nghiệm 
là: 3,15; 3.25 và 3,26%. Tính cận tin cậy đối với giá trị trung 
bình với xác suất 95%. 

8.7. Tính giá trị trung bình và số giữa (trung vị) của các kết 
qua xác định hàm lượng phần trăm: 10,00; 8,00; 9,60; 10,40; 
11,00 và 11,00. 

8.8. Hàm lượng phần trăm mangan trong thép phân tích 
được là: 1,01; 0,95; 0,90; 1,05; 1.06; 0.94; 0,85; 1,05 và 1,05. 

a) Tính độ lệch giá trị trung bình và độ lệch tiêu.chuẩn. 
b) Tính cận tin cậy với xác suất 99%. 
8.9. Có bao nhiêu con số có ý nghĩa trong các số sau: 
a) 0,0607; b) 9966; c) —=0,0003644 
đ) 735702; e) 9004; ø) 1814 

8.10. Biểu diễn kết quả với con số có nghĩa cần thiết của 
phép cộng sau: 90,173 + 8,21 + 1,1%. 

8.11. Kết quả xác định khối lượng nguyên tử của cacbon là: 
12,00112; 12/0210; 12,0102; 12,0118; 12,0111; 
12/0106; 12/0113: 12/0101; 13,0097;. 13/0095 - 
và 12,0080. l 
a) Tính giá trị trung bình 
b) Tính giá trị tuyệt đối của độ lệch chuẩn 
c) Biểu điễn khối lượng nguyên tử của cacbon bằng cận 

tin cậy với xác suất 95% 
đ) Kết quả của thí nghiệm thêm là 12,0138, nên bỏ hay 
nên giữ lại kết quả này. 
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8.12. Tính giá trị trung bình cua hàm lượng phần trăm của 
nitơ đưới đây. sau khi Riểm tra với xác suất 90% đối với các kết 
qua khả nghĩ: 11.00: 11/00: 11.15: 12,09. 

8.13. Biểu diễn các kết quá tính sau đây, viết đúng các số có 
nghĩa: 
1,972x0,00541 

2315x1,3 
b)Y = 154,75 + 0,319 - 72.1564 

8.14. Kết quả chuẩn độ dung dịch HCI bằng dung dịch 

NaOH được tính như sau: 


a) Xe= 





CNaOH:VNaOH 
VỊ 





CHCỊ\ = 


với các số liệu: C„¿¡¡ = 0.1058 (có độ lệch chuẩn S = 0,0004) 
VNzoii= 18.42ml (có S = 0.03m]) 
Vite|  = 35.00m] (có S = 0,02m]) 

Tính độ lệch chuẩn của nồng độ HCI. 

8.15. Một mẫu A có hàm lượng nước 1,31% được phân tích 3 
lần với những kết quả là: 1,28; 1.26: 1,29%. Một mẫu B khác có 
hàm lượng nước là 8.67% cũng được phân tích 3 lần với kết qua 
là: 8,48; 8.53 và 8.50%. Hãy so sánh: 

a) Độ lệch tuyệt đối và tương đối của giá trị trung bình 
của 2 dãy phân tích trên. 

b) Sai số tuyệt đối và tương đối của giá trị trung bình 
của mẫu B. 
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Phần thứ ba 


GIÓI THIỆU MỘT SỐ PHƯƠNG PHÁP PHÂN 
TÍCH CÔNG CỤ 


Các phương pháp phân tích công cụ gồm các phương pháp 
phân tích vật lí và hớa lí. Các phương pháp phân tích công cụ ra 
đời sau các phương pháp phân tích thể tích và khối lượng. Chúng 
cho phép phân tích nhanh, định lượng được chất phân tích có 
hàm lượng nhỏ, khá chính xác. Vì vậy, các phương pháp phân tích 
công cụ được sử dụng rộng rãi trong các phòng thí nghiệm nghiên 
cứu khoa học và các phòng thí nghiệm ở nhà máy. 

Các phương pháp phân tích công cụ được chia thành các 
nhớm sau : 

. Các phương pháp phân tích điện hóa. 

. Các phương pháp phân tích quang học. 
. Các phương pháp sắc kí. 

. Các phương pháp phóng xạ ... 


mg mÐ5 C2 bộ 


. Các phương pháp phân tích diện: hóa gồm .các phương 
pháp sau : : : ở SG 

+ Phân tích điện khối lượng dựa trên sự tách ra từ dung - 
dịch điện li chất cần phân tích thành những chất kết tủa trên các 
cực khi cho dòng điện một chiều đi qua dung dịch hoặc dựa trên 
sự sử dụng dòng điện sinh ra khi nhúng hai cực của một cặp 
ganvani (nội điện phân). Đem cân kim loại (hoặc oxit) được tách 
ra khi điện phân và dựa vào khối lượng của kết tủa để suy ra 
hàm lượng chất cần phân tích. 
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+ Phương pháp điện dẫn dựa trên việc đó độ dẫn điện của 
dung dịch phân tích, độ dẫn điện này biến đổi do phản ứng hớa 
học và phụ thuộc vào tính chất của chất điện li, vào nhiệt độ và 
nồng độ của chất tan. 


+ Phương pháp điện thế dựa trên việc đo thế của điện cực 
nhúng vào dung dịch chất phân tích. Giá trị thế này biến đổi do 
phản ứng hóa học và phụ thuộc vào nồng độ của ion xác định có 
trong dung dịch. 

+ Phương pháp cực phổ dựa trên sự đo cường độ dòng bị 
biến đổi phụ thuộc vào điện thế trong quá trình điện phân trong 
những điều kiện mà một trong các cực có bề mặt rất nhỏ. 


+ Phương pháp điện lượng dựa trên việc đo lượng điện tiêu 
tốn cho sự điện phân cần xác định. Cơ sở của phương pháp này 
là định luật Faraday. Các phương pháp điện hóa kể trên gắn liền 
với các phương pháp chuẩn độ ampe, chuẩn độ cao tần. 


2. Các phương pháp quang học. Thuộc nhớm này có các 
phương pháp sau : 


+ Phương pháp phổ phát xạ dựa trên sự nghiên cứu phổ 
bức xạ (phát xạ) của các nguyên tố của chất cần phân tích, 'đo 
vị trí vạch phổ sẽ định tính được nguyên tố, còn đo cường độ 
vạch phổ sẽ suy ra hàm lượng chất phân tích. 


+ Phương pháp phổ ngọn lửa dựa trên việc phun dung dịch 
phân tích vào ngọn lửa của hỗn hợp khí gồm hiđro hoặc, các 
hiđrocacbon với oxi hoặc không khí, dựa trên sự xuất hiện những 
vạch phổ ở những bước sóng đặc trưng đối với nguyên tố cần 
xác định ta sẽ định tính được nguyên tố và đo cường độ của nó 
sẽ suy ra hàm lượng chất cần xác định. 

+ Phương pháp phổ hấp thụ nguyên tử dựa trên khả năng 
của các nguyên tử kim loại trong ngọn lửa hấp thụ được năng 
lượng ánh sáng tại những bước sóng đặc trưng đối với mỗi nguyên 
tố. Sự hấp thụ đó tỉ lệ với hàm lượng của nguyên tố cần xác 
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định có trong mẫu phân tích. Phương pháp này có độ nhạy cao 
và độ chính xác cao. 


+ Phương pháp phổ hấp thụ electron dựa trên sự đo độ hấp 
thụ ánh sáng của chất nghiên cứu và biến thành nhiệt. Do cường 
độ dòng ánh sáng không bị hấp thụ (ánh sáng truyền qua) ở các 
vùng phổ tử ngoại và khả biến. Độ hấp thụ ánh sáng tỉ lệ với 
hàm lượng chất cần xác định. 

+ Phương pháp hấp đục dựa trên sự đo lượng ánh sáng do 
các hạt huyền phù (keo) hấp thụ. Độ hấp thụ cũng tỉ lệ với hàm 
lượng các huyền phù trong dung dịch (hàm lượng chất cần xác 
định). 

+ Phương pháp khuếch đục dựa trên việc đo ánh sáng 
khuếch tán hay phản xạ của các huyền phù trong dung dịch. 

+ Phương pháp huỳnh quang (phát quang) dựa trên sự đo 
dòng ánh sáng phát ra sau khi chất được kích thích bởi ánh sáng 
tử ngoại. Cường độ ánh sáng huỳnh quang phát ra tỉ lệ với hàm 
lượng chất cần xác định. Các phương pháp huỳnh quang được sử 
dụng rộng rãi để xác định vết những tạp chất khác nhau trong 
các hợp chất vô cơ và hữu cơ. 

3. Các phương pháp sác ký. Các phương pháp sắc ký dựa 
trên sự hấp thụ (hấp phụ) chọn lọc các hợp phần riêng biệt của 
hỗn hợp phân tích bằng các chất khác nhau. Các phương pháp 
này được sử dụng rộng rãi để tách các chất vô cơ và hữu cơ 
giống nhau về thành phần và tính chất. - Đặc "biệt sắc ký được 
dùng để tách các nguyên tố đất hiếm và các nguyên tố phóng 
xạ. 


4. Các phương pháp phân tích phóng xạ 


Các phương pháp này dựa trên sự đo độ phóng xạ (bức xạ) 
của các nguyên tố có tính phóng xạ. 


Các phương pháp phân tích phóng xạ có ưu điểm hơn so với 
các phương pháp hóa học là có độ nhạy rất cao nên dùng để định 
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lượng vi tạp chất của các nguyên tố khác nhau trong các kim loại 
và phi kim loại có độ tỉnh khiết cao, tuy nhiên sai số của phép 
xác định tương đối lớn + 5 —> 20%. 

Người ta phân nhóm phân tích phóng xạ thành các phương 
pháp sau : 

+ Phương pháp pha loãng đồng vị dựa trên sự pha loãng 
hợp chất được đánh dấu bằng đồng vị phóng xạ (hợp chất đó là 
hợp phần không có hoạt tính phóng xạ của hỗn hợp). 


Nguyên tắc của phương pháp này như sau, thêm vào hỗn 
hợp cần phân tích một lượng nào đó hợp chất được đánh dấu 
bằng một trong những đồng vị (hợp chất này có thành phần 
giống như thành phần cấu tử cần xác định) Đo độ phóng xạ 
riêng (Œ của hợp chất được đánh dấu bằng đồng vị phóng xạ. 
Nếu tách phần chất cần phân tích ra và xác định độ phóng xạ 
riêng cuối rồi từ giá trị độ phóng xạ riêng đầu và độ phóng xạ 
riêng cuối ta dễ dàng tính được hàm lượng chất cần xác định. 

Nếu một lượng chất nào đó tương ứng về thành phần với hợp 
“chất cần xác định có khối lượng là mị có độ phóng xạ là A thì 
độ phóng xạ riêng Ï, của nó bằng. 


A 
1 = mỊ (xung, phút/mg) (1) 


Khi thêm một lượng chính xác mị chất này vào một lượng 
xác định chất cần phân tích có khối lượng m;, không có hoạt 
tính phóng xạ thì độ phóng xạ riêng Lj của hỗn hợp mới sẽ bằng 


lạ = (xung, phút/mg) (2) 
2 


mị +m 
Từ (1) và (2) ta tính được khối lượng chất cần phân tích 
mị{¡ — l¿) 
Ù 


V;C¡Ñ( — 1.) 


Nếu trong dung dịch thì m = VC do đó V;Ö› ï 
2 


Trong đó : 
Vị thể tích dung dịch phóng xạ với nồng độ đã biết Ô; 
V; thể tích dung dịch phân tích, có nồng độ C+ 


Phương pháp pha loãng đồng vị có ưu điểm hơn so với các 
phương pháp phóng xạ khác trong những trường hợp khi việc 
tách hoàn toàn chất nghiên cứu từ hỗn hợp phân tích gặp khó 
khăn hoặc không thực hiện được. 

+ Phương pháp kích hoạt phóng xạ. 

Nguyên tắc của phương pháp này là chuyển các đồng vị bền 
của nguyên tố cần xác định thành các đồng vị phóng xạ rồi đo độ 
phóng xạ của chúng để xác định hàm lượng của nguyên tố cần 
xác định trong đối tượng phân tích. Muốn vậy, người ta chiếu rọi 
mẫu phân tích trong lò phản ứng nguyên tử. 

Sau đó đo độ phóng xạ và biết được thời gian chiếu rọi, 
cường độ của dòng các phân tử chiếu rọi tương ứng với các dữ 
kiện vật lí hạt nhân của nguyên tố cần xác định có thể tính được 
khối lượng của nó. 

Khi tiến hành phân tích, đồng thời với chất nghiên cứu, 
người ta chiếu dọi các mẫu chuẩn chứa những lượng đã được biết 
chính xác các nguyên tố cần xác, định. Šo sánh trong cùng điều 
kiện độ phóng xạ của chất cần xác định và mẫu chuẩn có thể 
tính được hàm lượng của nguyên tố cần xác định. 

Chu kỳ bán hủy và năng lượng bức xạ là những đại lượng 
đặc trưng đối với các đồng vị phóng xạ riêng biệt, do đó bằng 
cách sử dụng phân tích kích hoạt phóng xạ có thể kiểm tra được 
độ tỉnh khiết của các chất. 

Phương pháp kích hoạt phóng xạ có độ nhạy cao (102 - 1079 %,), 
nó cho phép xác định được khoảng 70 nguyên tố hóa học. Song 
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phương pháp này cũng có nhược điểm là không phải tất cả các 
nguyên tố đều có thể được xác định. Nguyên tố phóng xạ được 
tạo thành sau khi rọi chiếu cần phải có chu kỳ bán hủy tương 
đối lớn, đủ để có thể tiến hành một cách thuận lợi việc tách 
bằng phương pháp hóa học và đo độ phóng xạ của nguyên tố 
được tách. 


Bàng cách sử dụng các phương pháp phân tích kích hoạt 
phóng xạ có thể xác định được những lượng nhỏ các nguyên tố 
khác nhau trong nước biển, các kim loại hiếm trong các quặng ; 
vàng và iridi trong bạc và niken ; niken, đồng, coban, asen, telu, 
trong stibi v.v. Người ta đã tìm ra các phương pháp xác định 
một loạt nguyên tố là tạp chất trong các chất đặc biệt tỉnh khiết 
được dùng trong kỹ nghệ nguyên tử (grafit, beri, uran, ziriconi 
,) và kỹ thuật bán dẫn (silc, gecmani, indi, gali, asen ...). 
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Chương Ï 
CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH ĐIỆN HÓA 
1. PHƯÓNG PHÁP PHÂN TÍCH ĐIỆN KHỐI LƯỘNG 


1.1. Đặc tính của các phương pháp diện phân 

Các phương pháp phân tích điện khối lượng dựa trên sự do 
chỉnh xác khối lượng của .chất xác định được tách ra ở trạng thái 
tỉnh khiết hóa học hoặc dưới dạng kết tủa ở trên các cực được 
nhúng vào dung dịch phân tích khi có dòng điện một chiều đi qua 
dung dịch. Cân khối lượng chất được tạo thành sau khi điện phân 
ta sẽ tính được hàm lượng chất trong dung dịch phân tích. 

Lượng chất thoát ra khi điện phân và lượng điện đi qua một 
dung dịch cho trước có mối liên hệ với nhau bằng định luật 
Faraday "khối lượng chất được tách ra trên điện cực tỷ lệ thuận 
với điện lượng đi qua dung dịch nghiên cứu và tỉ lệ thuận với 
đương lượng của chất". 


Trong đó : : 

m —- khối lượng của chất được tách ra trên điện cực (g) 
l - cường độ dòng điện một chiều (A) 

t - thời gian điện phân (giây) 

F ~ số Faraday, bằng 96.500 culông (C) 


A ớ 
Tu đương lượng gam của chất cần xác định, ở đây A là khối 
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lượng mol nguyên tử của chất cẩn xác định (gø), n là hơớa trị hay 
số electron mà ion trao đổi để thành nguyên tử. 


: A Ề 

Nếu It = F thỉ m = tên đlg (đương lượng gam) chất cần 
xác định. 

Như vậy khi cho đi qua dung dịch chất điện li một điện 

lương là 1 Faraday, thì trên điện cực sẽ cớ 1 đương lượng gam 


A 
(đìg = vã của chất cần xác định tách ra. 


Lượng chất được tách ra trên điện cực khi cho một đơn vị 
điện lượng qua chất điện li được gọi là đương lượng điện hóa 
(đlg/F) một đơn vị điện lượng là 1 culông. Thí dụ, đương lượng 
điện hớa của bạc trong phản ứng Ag' + e -> Ag bằng : 

107,89 


96500 * 1000 = 1,118 mg/C. 


1.2. Các quá trình hóa học xảy ra khi điện phân 

Khi cho dòng điện một chiều đi qua dung dịch, các chất oxi 
hơớa (ion H và ion kim loại) bị khử trên catôt và các chất khử 
bị oxi hóa trên anôt. 

Do đó các quá trình hóa học chủ yếu xảy ra khi điện phân 
thực chất là các phản ứng oxi hóa khử. 

Thí dụ, quá trình điện phân dung dịch nước của CuSO¿ dùng 
trong phân tích điện khối lượng được mô tả như sau : 

Trong dung dịch cation Cu" được chuyển tới catôt, tại đơ 
đồng tách ra : 

Cu” + 2e —> Cu 
Còn ở anôt có oxi thoát ra do H;O bị oxi hớa. 
2HạO - 4e —> O; + 4H” 
Trong dung dịch còn ion HÏ và SƠ” tạo thành H;SO/. 
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.. Sở dĩ khí O; tạo thành trên anôt, vì HạO bị oxi hóa dễ 
dàng hơn các ion SO,^. 

Trong trường hợp khi ion HỶ dễ bị khử hơn các cation kim 
loại thì khí H; tách ra ở catôt. Thí dụ khi điện phân dung dịch 
NazSO, thì ở catôt tách ra khí H; còn ở anôt tách ra khí O.. 

Trong điều kiện thích hợp, Pbổ' bị oxi hóa ở anôt thành 
Pb(IV), Mn`” thành Mn(V) v.v. Thí dụ điện phân dung dịch nước 
có chứa Cu”" và Pb' thì đồng kim loại sẽ tách ra trên catôt. 

Cu? + 2e = Cul 
và PbO, được tạo thành ở anôt : 
Pb” - 2e + 2H;O > PbO; + 4H! 
và axit sunfuric sẽ được hình thành trong dung dịch 
2H' + SO,” = H,SO, 


1.3. Các phương pháp điện phân 
Có hai phương pháp điện phân 
* Phương pháp điện phân có dòng từ ngoài vào. 


* Phương pháp điện phân không có dòng từ ngoài vào mà 
dòng một chiều được sinh ra khi nhúng một cặp ganvani vào 
dung dịch phân tích. Phương pháp này được gọi là phương pháp 
nội điện phân. "¬ 

1.3.1. Phương pháp phân tích điện _khố Ì lượng có dòng lừ ngoài: 
được dùng để xác định thành phần của dung dịch có chứa một 
lượng lớn chất cần xác định. 

Nhưng để tiến hành xác định bằng phương pháp này cần 
phải có những thiết bị đặc biệt (nguồn điện một chiều, dụng cụ 
để đo và điều chỉnh sự điện phân v.v.). 

Sự điện phân một chất điện li cho trước bắt đầu xây ra tại 
một điện áp xác định gọi là thế phân hủy. Để sự điện phân xây 


ra nhanh, cần tiến hành điện phân ở điện áp cao hơn thế phân 
hủy. Khi đó một phần điện năng bị biến thành nhiệt. 

Nếu dung dịch phân tích chứa một số cấu tử có thế phân 
hủy khác nhau thì có thể tách chúng ra khỏi hỗn hợp theo một 
thứ tự xác định bằng cách điều chỉnh một cách nghiêm ngặt điện 
áp đặt vào (ngoài ra còn một số điều kiện khác như pH, thành 
phần chất điện li, nhiệt độ v.v.). Khi đó những kim loại nào có 
thế phân hủy nhỏ nhất sẽ được tách ra trước. 


Phương pháp phân tích này có những ưu và nhược điểm 
Sau : 


Ưu điểm : Phương pháp phân tích điện khối lượng đơn 
giản, tiện lợi và khá chính xác. Việc xác định được tiến hành 
nhanh, không cần phải đưa vào dung dịch những chất lạ. Vì mỗi 
nguyên tố được kết tủa bàng cách điện phân tại một điện áp 
phân hủy xác định, nên bàng cách chọn và điều chỉnh thế điện 
cực có thể dùng phương pháp điện phân để tách nhiều nguyên 
tố. 

“ Nhược điểm : Một trong những nhược điểm chủ yếu của 
phương pháp phân tích điện khối lượng là không phải trong tất cả 
mọi trường hợp đều có thể kết tủa định lượng được chất cần xác 
định. Nhiều nguyên tố không thể xác định được bằng phương 
pháp điện phân, nếu trong hỗn hợp phân tích có hai hoặc một số 
nguyên tố có tính chất điện hóa gần giống nhau thì xảy ra sự kết 
tủa đồng thời chúng trên điện cực gây khó khăn cho việc phân 
tích. Tuy nhiên, thường có thể chọn được chất điện li thích hợp 
hoặc điện cực tương ứng để cấu tử cần xác định kết tủa được 
một cách định lượng. 

Trong phân tích điện phân, người ta thường dùng các acquy 
chì hoặc acquy kiềm làm nguồn một chiêu. Để chỉnh lưu dòng 
xoay chiều thành dòng một chiều, người ta dùng máy nắn dòng. 
Cường độ dòng qua dung dịch được đo bằng ampe kế mắc nối 
tiếp trong mạch. 
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Để tăng nhanh quá trình điện phân có thể đun nóng hay 
khuấy dung dịch bàng cách sục không khí hoặc nitơ chạy qua 
dung dịch hay bằng các loại máy khuấy khác nhau. 


Trong phân tích điện khối lượng, người ta thường dùng các 
điện cực platin. Để tăng tốc độ điện phân người ta thường làm 
cho bề mặt của điện cực càng lớn càng tốt, vì vậy các cực là 
các lưới hình trụ đặt lồng vào nhau. 


13.2. Phương pháp nội điện phân 


Nếu nhúng hai bản điện cực vào dung dịch phân tích, một 
bán làm bàng platin, còn bản kia bằng kim loại nào đó âm điện 
hơn kim loại cần xác định, nối hai cực bằng một dây dẫn thì 
trong mạch bắt đầu có một dòng điện. Các ion kim loại có trong 
dung dịch sẽ phóng điện trên catôt (platin) tạo thành kết tủa 
kim loại. Quá trình được bát đầu bằng sự kết tủa kim loại dương 
điện hơn trong số các kim loại cố trong dung dịch. 


Khi trong dung dịch có cation của một số kim loại bằng 
cách chọn anôt thích hợp (nhôm, kẽm, cadimi, sắt, chì) có thể 
tách được chính xác một số kim loại khỏi nhau. 


Thí dụ, có thể tách đồng khỏi kẽm trong môi trường trung 
tính bằng cách dùng niken làm anôt, vì trong môi trường này 
Brn < Đụ, < Bụ, hoặc trong môi trường amoniac có amoni 
tactrat thì dùng nhôm làm anôt, vì trong trường hợp này B„„ 
< BẠi < BQu. TỦ Vi ch vn h caệt giế 

Các dụng cụ để phân tích bằng phương pháp nội điện phân 
có thể có cơ cấu khác nhau, cố loại cả hai cực được nhúng trực 
tiếp vào dung dịch phân tích, có loại có một màng xốp dùng để 
ngăn cách khoảng không gian anôt khỏi khoảng không gian: catôt: 
Khoảng không gian catôt chứa đẩy dung dịch phân tích, còn 
khoảng anôt chứa, đầy dung dịch chất điện li thích hợp nào: đó. 


Phương pháp nội điện phân được sử dụng chủ yếu khi phân 
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tích các kim loại màu, đặc biệt để xác định những lượng nhỏ các 
tạp chất. 

So với phương pháp điện phân có dòng từ ngoài, phương 
pháp nội điện phân có ưu điểm sau. 

- Máy móc đơn giản, không cần dùng nguồn một chiều. 

- Có thể tách được các cation mà dùng phương pháp điện 
phân có dòng từ ngoài không tách nổi vì thế oxi hóa của chúng 
rất gần nhau bàng cách chọn anôt thích hợp, dùng những muối 
khác nhau (muối đơn giản hay muối phức) và điều chỉnh môi 
trường. 

~ Khi nội điện phân, dòng điện yếu và rất đều nên có thể 
tách được những lượng kim loại rất nhỏ, kim loại kết tủa trên 
catôt một lớp mịn, đều và chắc. 

~ Ngoài quá trình hòa tan anôt, không có quá trình oxi hóa 
khử nào khác nên quá trình điện phân xảy ra rất đơn giản. 


1.4. Các yếu tố ảnh hưởng đến quá trình điện phân 
1.A4.I. Thế phân hủy (thế phân tích) 


Khi cho dòng điện một chiều đi qua dung dịch, các sản phẩm 
điện phân tách ra ở các điện cực, các sản phẩm này cùng với các 
ion tạo thành các cặp oxi hóa khử. Các cặp này nối với nhau qua 
dây dẫn nên chúng tạo thành một pin có thế hiệu riêng. Chiều 
của dòng điện này ngược với chiêu của dòng điện từ ngoài vào. 
Thế này gọi là thế phân cực, hiện tượng này gọi là sự phân cực 
điện hóa. 

Sự phân cực điện hóa không phụ thuộc vào mật độ dòng 
điện. Nó sinh ra khi các sản phẩm điện phân ở điện cực khác 
với bản thân vật liệu làm điện cực và cũng do sự thay đổi nồng 
độ của chất điện phân, có thể làm triệt tiêu thế phân cực bằng 
cách thêm vào dung dịch điện phân các chất khử là những chất 
có khả năng liên kết hoặc tách các sản phẩm điện phân. 


No 
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Như vậy muốn cho sự điện phân xảy ra thì phải tiến hành 
điện phân ở điện áp lớn hơn thế phân cực. Hiệu thế nhỏ nhất 
cần lập giữa hai điện cực để có sự điện phân một chất điện giải 
được liên tục gọi là thế phân hủy (hay thế phân tích). Như vậy 
thế phân tích nhỏ nhất phải bằng thế phân cực. Do đó. 

E óc Đụ =EP 

VíÍ dụ, khi điện phân dung dịch CdSO¿ 1M cớ pH = 0 thì : 


= +1,23(V) 


€ 


& tà PT = : 2:1 
ĐÀ, = Eca ⁄Cq — 9,4 (V) l.= PO, +4H17⁄2H,0 


Nên E„ = 123 - (0,4 = +1,63 (V) 

Ta có thể tính được điện áp tối thiểu cần đặt vào hai điện 

cực để tách hoàn toàn kim loại lên catôt. Ví dụ, điện phân dung 

dịch Cd5O¿, kim loại Cd coi như đã kết tủa hết khi nồng độ Cd?” 

0,059 
2 


+ 2H;O = +1,23(V) thay đổi rất 


còn lại trong dung dịch < 10”M. Khi đó E„ = -04 + 





lg 10” = 


Ề _ TẠO 
-0,57 (V) còn E„ = EO, +4H'⁄2H2O 
ít, do đó : 
E, = 1,23 -(0,57) = 1,8 (V) 

Như vậy muốn kết tủa hoàn toàn Cd lên catôt, ta phải đặt 
lên hai điện cực một điện áp > 1,80 (CV). 

Nếu trong dung dịch hỗn hợp có hai kim loại mà có E„ khác 
nhau > 0,2 V thì có thể tách lần lượt các kim loại. Thí dụ, điện 
phân dung dịch hỗn hợp Ag;5O¿ 0,1M-+  CdSO¿ 0,1M ở pH = 0. 





Ta có : Bu„ = 0,80 + 0,059 lg 210” (với BẠ + = 0,30V) 
= 0,76 (V) 
Vậy E(Ag) = 1,23 - 0,76 = 0,47 (V) 
ˆ } 9 -] “z ) 
Còn Ecụ = ~04 () + —T— lạ 10” @ới ES,2+,„= ~0,4V) 


-0,37 (V) 


vậy Eucu = 23 - (0,37) = 1,60 EV) 
Lúc Ag tách ra hoàn toàn thì 
E, = 0,80 + 0,059 lg 105 = 0,45 (V) 

và EuaAg = 23 - 0,45 = 0,78 (V) 

Khi ấy PA) = 0/78 V< E (ca) = 1,60 (V) 

Nên Cd vẫn chưa tách ra (Cd chỉ bắt đầu tách ra khi p = 
1,60 V). Vậy phải đặt điện áp vào 2 điện cực trong khoảng chừng 
0,8 (V) < E < 1,6 (V) thì có thể tách Ag ra khỏi Cd trong hỗn 
hợp trên. 


€ 


1.42. Ảnh hưởng của chất tạo phức 


Thế oxi hóa của từng cặp không những phụ thuộc vào bản 
chất của chúng, mà còn phụ thuộc vào nồng độ của chúng trong 
dung dịch. Nếu ta thay đổi nồng độ của ion bằng cách chuyển 
nó thành một phức nào đó thì có thể thay đổi thứ tự tách chúng 
khi điện phân. 

Thí dụ, khi điện phân dung dịch hỗn hợp CdS§O, và CuSO¿ 
thì Cu sẽ tách ra trước (tính toán như trên) Nhưng nếu thêm 
vào dung dịch một lượng lớn KCN thì chúng sẽ tạo thành phức 
Cd(CM)¿” ( = 7,710!3 và Cu(CN)¿” Œ = 5.109. Dựa vào 
các giá trị hằng số trên ta sẽ tính được [Cd”] và [Cu”]. 

Phức Cu(CN)„*~ rất bền nên trường hợp này Cd sẽ được tách 
ra trước. 


1.4.3. Ảnh hướng của sự thoát hidro 


Trong dung dịch nước chất điện li có ion HỈ. Nếu thế cần 
thiết để tách kim loại lớn hơn thế tách H; thì khi đó ở catot ion 
HỶ sẽ bị khử thành H; thoát ra chứ không phải cation kim loại. 


Để ngăn H; thoát ra ở catôt có thể : 


- Làm giảm nồng độ. ion HỶ trong dung dịch. 
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- Tiến hành điện phân bằng catôt là Hg” (vì quá thế của 
hidro trên điện cực Hg` rất lớn (-1V), điện phân bằng điện cực 
Hg° còn có lợi nữa là kim loại tách ra sẽ tạo với Hg°” thành 
hỗn hống nên bị oxi hóa ít hơn kim loại ở dạng nguyên chất. 
Do đó dùng điện cực Hg° có thể tách được cả các kim loại kiểm, 
kiếm thổ, magie, nhôm .. (khi nồng độ H” bé). 

- Sử dụng các chất chống phân cực, ví dụ ion NO; là chất 
chống phân cực catôt khi điện phân Cu”. Khi đớ NO; bị khử 
trước ion HỈ : 

NO; + 10H” + 8e = NH¿ + 3H;O, sản phẩm khử là ion 
NH,' vô hại cho quá trình điện phân. 


1.4.4. Ảnh hưởng của mật độ dòng điện (mđdđ) khi điện phân 


Mđdđ ở catôt được tính bằng tỉ số cường độ dòng điện Ï 
(tính bằng ampe A) với bề mặt điện cực (tính bằng cm^) ; đơn vị 
của mđdđ là A/em”. 

Khi điện phân, mđdd càng lớn thì sự điện phân xảy ra càng 
nhanh. Song mđđđ quá lớn thì kết tủa kim loại sẽ xốp, không 
bám chắc vào điện cực, làm cho kim loại dễ rời khỏi điện cực, 
đồng thời do xốp, kim loại tiếp xúc nhiều với không khí nên dễ 
bị oxi hóa. Mddđ lớn thì số ion kim loại phóng điện trong một 
đơn vị thời gian lớn hơn số ion kim loại có thể chuyển từ dung 
dịch đến catôt (bằng khuếch tán) do đó nồng độ. cation ở gần 
catôt giảm tới mức là ion HỈ cớ thể bị - khử tạo thành bọt H› 
làm cho lớp kim loại cố những lỗ nhỏ và kim loại bám không 
chấác vào điện cực. 


- Ngược lại nếu điện phân với dòng điện có mđdđ nhỏ thì 
ion kim loại bị khử từ từ, bám chấác lên điện cực, nhưng thời' 
gian điện phân lâu. 

Để quá trình phân tích bằng điện phân thu được kết quả 
tốt nên : 
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- Tiến hành điện phân với dòng điện có mđdđ trung bình 
(0;001 - 0,01 A/cm”). 

~ Khuấy đều dung dịch (hay đun nóng) chất điện phân để 
tăng tốc độ khuếch tán của các ion kim loại tới bề mặt điện cực. 


- Tạo điều kiện để kim loại phóng điện từ từ. Trong đa số 
trường hợp, điện phân các dung dịch muối đơn giản sự khử cation 
kim loại xảy ra với tốc độ rất lớn, nhưng điện phân các muối 
phức thì sự khử xảy ra với tốc độ hạn chế rất nhiều tùy thuộc 
vào độ bền của phức. Chẳng hạn để điện phân 0,3g Cu từ dung 
dịch phức amiacat cần 13 - 20 phút nhưng từ dung dịch phức 
xianua cần tới 25 - 30 phút. 

2. CHUẨN ĐỘ ĐIỆN DẪN 

Độ dẫn điện của dung dịch phụ thuộc vào bản chất của chất 
điện li, nhiệt độ của dung dịch và nồng độ chất tan. Độ dẫn điện 
tăng khi nhiệt độ tăng. Tại một nhiệt độ xác định, độ dẫn điện 
riêng của các dung dịch loãng gần như tỷ lệ thuận với nồng độ chất 
điện li, điều này cho phép ta sử dụng việc đo độ dẫn điện trong 
phân tích chuẩn độ để xác định một số chất. Phép chuẩn độ này sử 
dụng bị hạn chế nhiều, vì độ dân điện không những chỉ phụ thuộc 
vào nồng độ chất cần xác định mà còn vào cả nồng độ của các lon 
khác có mặt trong dung dịch. 


2.1. Cách xác định điểm tương đương trong phương pháp 
chuẩn độ diện dẫn 


Khi chuẩn độ chất cần xác định A bằng dung dịch chuẩn B 
bằng phương pháp chuẩn độ điện dẫn, điểm tương đương được xác 
định theo sự thay đổi đột ngột độ dẫn điện của dung dịch phân 
tích. Chẳng hạn khi A tác dụng với B, tạo thành hợp chất không 
tan hay phân li yếu thì trong quá trình chuẩn độ độ dẫn điện của 
dung dịch giảm dần. Khi cho dư thuốc thử, độ dẫn điện tăng lên. 
Đó là đấu hiệu để kết thúc chuẩn độ. Đường chuẩn độ sẽ có cực 
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tiểu tại điểm tương đương. Như vậy điều kiện nhất thiết phải có 
để sử dụng phương pháp chuẩn độ điện dẫn là sự biến đổi rõ rệt 
độ dẫn điện của dung dịch khi đạt đến điểm tương đương. 

Dùng chuẩn độ điện dẫn ta có thể chuẩn độ được cả những 
dung dịch có màu và dung dịch bị đục mà không chuẩn độ được 
bằng phương pháp thông thường. 


2.2. Các dạng đường chuẩn độ điện dẫn 


Đường chuẩn độ điện dẫn được biểu diễn trên hệ trục tọa 
độ vuông góc, trục hoành đặt thể tích dung dịch chuẩn thêm vào, 
còn trục tung ghi các giá trị độ dẫn tương ứng. 


Dạng của đường chuẩn độ phụ thuộc vào loại phản ứng 
chuẩn độ và sự biến đổi độ dẫn phụ thuộc vào bản chất và nồng 
độ của các ion trong dung dịch. 


Thí dụ, đường 
chuẩn độ điện dẫn 
dung dịch NaOH 
bằng dung dịch HCI Độ dẫn điện 
có dạng đường đặc Ị 
trưng trên hình 1.1, 
nhưng chuẩn độ 
điện dẫn AgNO; 
bằng dung dịch 
BaCl; ta có hình 
12 ; còn chuẩn độ 
axit yếu bàng bazơ 
mạnh hay chuẩn độ 





ts* 


: Điểm tương đương 





Thể tích dung dịch HCI 


bazơ yếu bằng axit 
mạnh đường chuẩn 


độ QUẾC biểu diễn Hình 11. Đường chuẩn độ điện dẫn NaOll bằng dung 
như hình 1.43. dịch I1CI 


Độ dẫn điện 





:_ Điểm tương đương 





Thể tích dung địch BaCl; Thể tích dung dịch NaOH 


Hình 1.2. Đường chuẩn độ điện dẫn Hình 1.3. Đường chuẩn độ diện dẫn 
4gNO, bằng dung axit yếu bằng bazz mạnh 
địch BaC 1 


3. CHUẨN ĐỘ CAO TẦN 


Phương pháp chuẩn độ điện dẫn có nhược điểm là thường có 
sự phân cực các điện cực, nên làm biến đổi độ dẫn của chúng, 
hoặc do sự kết tủa của các phân tử chất rắn khi chuẩn độ theo 
phương pháp chuẩn độ kết tủa gây nên. Để khác phục nhược 
điểm này người ta dùng phương pháp chuẩn độ cao tần. 

Trong phương pháp chuẩn độ điện dẫn, các cực được nhúng 
vào dung dịch phân tích. Trong chuẩn độ cao tần, các cực để 
ngoài dung dịch phân tích và được đặt áp sát vào thành của 
bình chuẩn độ và tần số của dòng điện được tăng lên tới vài 
mêgahec. 

Dạng của các đường chuẩn độ cao tần cũng phụ thuộc vào 
tác yếu tố có ảnh hưởng đến độ dẫn điện như : nhiệt độ, nồng 
độ chất điện li, linh độ (bản chất) của các ion v.v. 


Việc chuẩn độ cao tần chỉ cần dùng các điện cực bằng kim 
loại đặt bên ngoài bình đo, không đòi hỏi phải dùng điện cực 
bằng platin, nên rất có lợi, đặc biệt trong những trường hợp khi 
vì những nguyên nhân nào đó không thể nhúng các điện cực trực 
tiếp vào dung dịch phân tích. 

Phương pháp chuẩn độ cao tần được sử dụng rộng rãi để 
chuẩn độ các axit, bazơ, hỗn hợp các axit, bazơ, trong các dung 
môi khác nước. 

Khi chuẩn độ cao tần, người ta sử dụng các loại bình đo có 
cấu tạo khác nhau. Dạng bình đo đơn giản nhất là dạng hình tụ 
điện, đó là bình thủy tỉnh có các bản kim loại (các cực) ôm chặt 
vào thành bình. Trong các loại bình cảm ứng, bình thủy tỉnh được 
lồng khít vào bên trong một ống cảm ứng. 


4. CHUẨN ĐỘ ĐIỆN THẾ 


Phương pháp chuẩn độ điện thế dựa trên việc đo thế của 
điện cực được nhúng vào dung dịch. Giá trị thế đo được phụ 
thuộc vào nồng độ của các ion tương ứng trong dung dịch. Thí 
dụ, thế của cực bạc nhúng vào trong dung dịch muối bạc biến 
đổi cùng với sự biến đổi nồng độ ion Ag` trong dung dịch. Do 
đó bằng cách đo thế của điện cực nhúng vào dung dịch một muối 
đã cho chưa biết nồng độ, có thể xác định được hàm lượng của 
ion tương ứng trong dung dịch. 

Để đo thế ta dùng hai điện cực : cực chỉ thị và cực so, 
sánh : 

“ Điện cực, dựa vào thế của nó có thể suy ra nồng độ của 


ion cần xác định trong dung dịch gọi là cực chỉ thị. 


* 


Thế của cực chỉ thị được xác định bằng cách so với' thế 
của một cực khác gọi là cực so sánh. Cực so sánh là cực mà 
thế của nó không thay đổi khi thay đổi nồng độ ion cẩn xác 
định. Điện cực so sánh thường dùng là điện cực hidro tiêu chuẩn 


284 


(có thế được qui ước bằng 0), trong thực tế người ta hay dùng 
điện cực calomen làm điện cực so sánh. 

Khi muốn đo thế của điện cực (thí dụ, cực bạc), ta nối nó 
với cực so sánh (cực calomen, cực hidro v.v.) và mắc nguyên tố 
đó vào sơ đồ để đo thế (điện thế kế, von kế điện tử). Trong khi 
đo thế, cường độ dòng được giữ đủ nhỏ (từ 10” đến 101! A), 

Thế của điện cực là hàm số của hoạt độ chất. Thí dụ, thế 
của cực bạc trong dung dịch chứa ion bạc được biểu thị bằng 
phương trình : 

E = E'+ 0,059 lg BAg+ 

Ỏ đây, E° = 0,7995 (V) là thế tiêu chuẩn của cặp Ag'/AgẺ®. 

— Vị vậy, hoạt độ của ion bạc (cũng như hoạt độ của các ion 
khác) có thể xác định được bằng thế E. Để xác định nồng độ 
) cần biết hệ số hoạt độ ŒAy¿” 


của ion Ag” (ốNG 


4.1. Xác định điểm tương đương theo thế của cực chí 
thị 


Sự phụ thuộc thế của cực chỉ thị vào nồng độ dung dịch 
được dùng để xác định điểm tương đương khi chuẩn độ. Tại điểm 
tương đương khi nồng độ của ion cần xác định giảm mạnh và 
thực tế trở thành không đáng kể thì sự thay đổi đột ngột thế 
xảy ra có thể ghi được bàng điện thế kế nhạy. 

Thí dụ, nếu nhúng cực chỉ thị bạc và một cực so sánh vào 
dung dịch chứa ion Ag” thì cực bạc sẽ tích điện dương. Khi chuẩn 
độ dung dịch chứa ion Ag` bằng dung dịch chuẩn NaCl, nồng độ 
Ag' giảm đi, thế của cực chỉ thị thay đổi, trong khi thế của cực 
so sánh không đổi. Do đớ, trong quá trình chuẩn độ, nồng độ 
ion Ag” giảm dần, thế cực chỉ thị biến đổi từ từ. Gần điểm 
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tương đương, nồng độ ion Ag” có sự thay đổi mạnh, kèm theo 
sự biến đổi đột ngột thế của cực chỉ thị, đó là dấu hiệu kết thúc 
sự chuẩn độ. Phương pháp chuẩn độ điện thế được sử dụng trong 
các phương pháp trung hòa, oxi hóa khử, kết tủa và tạo phức. 


4.2. Đường cong chuẩn độ diện thế 


Nếu biểu diễn sự biến thiên thế của cực chỉ thị (biểu diễn 
trên trục tung) theo thể tích của dung dịch chuẩn thêm vào (ghi 
trên trục hoành) thì ta sẽ được đường cong chuẩn độ điện thế. 
Thí dụ đường chuẩn độ điện thế dung dịch AgNO: bằng dung 
dịch chuẩn NaCl có dạng như hình 1.4. Nếu trên trục ta không 
ghỉ giá trị thế mà ghi các giá trị AB/AV tức là đại lượng biến 
thiên của thế khi thêm vào 1 mì dung dịch clorua thì sẽ nhận 
được đường cong, trên đó vị trí của điểm tương đương còn rõ 
ràng hơn nhiều (hình 1.5). 


E,mV 


Kết tủa 100% 











:| ion Ag† 
t 
0Ù be => 
0 2 4 6 8 1012 0 9 10 1] 
Dung dịch clorua, ml €, ml 
Hlình I4. Đường chuẩn độ điện thế Hlình L5. Đường vì phân chuẩn độ 
4AgNO, bằng NaC! điện thế ⁄4gNO; bằng dung dịch NaCl 
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Phương pháp chuẩn độ điện thế không những chỉ ứng dụng 
rất tốt đối với sự chuẩn độ các dung dịch có thể dùng các chất 
chỉ thị mà còn cả đối với việc chuẩn độ các dung dịch có màu, 
các dung dịch bị đục mà không thể áp. dụng các phương pháp 
dùng chất chỉ thị Chuẩn độ điện thế được sử dụng rộng rãi để 
xác định các axit, bazơ yếu và rất yếu, các hỗn hợp axit hoặc 
bazơ, các hỗn hợp chất oxi hóa hoặc chất khử trong các môi 
trường khác nước. Phương pháp đo thế cũng được dùng để xác 
định pH của các dung dịch cần nghiên cứu. 


4.3. Xác định pH 

Thế của cực chỉ thị có mối liên hệ hàm số với nồng độ của 
ion hidro. Cực chỉ thị hidro được chuẩn bị bằng cách nhúng một 
bản platin phủ muội platin vào dung dịch axit bão hòa khí hidro, 
tham gia cân bàng với ion hidro có : 


an [HT] 








Trong đó : [HỶ] - nồng độ ion hidro trong dung dịch 
[H] - nồng độ khí hidro trong palatin khi áp 
suất không đổi 

VÌ thế của cực hidro tiêu chuẩn (E') bằng không, nên thế 
của cực hidro được biểu diễn bằng công thức. 

Eụq = 0,059lg aj+t hay Eịy = 0,059 lg [H] 

Khi dùng điện cực so sánh là điện cực calomen, thế của nó 
đã biết (Ec„, thì giá trị thế (P/) của dung dịch cần đo được 
tính theo công thức : 

B¿ = Bcm - Bị hoặc -En = ĐV - Ecại 


vì Bị; = 0,059 lg [HỶ] nên dg [HỈ] = pH = 


Để xác định pH, người ta hay dùng máy đo pH (pH kế) khi 
đo được chuẩn hóa theo các dung dịch đệm có pH đã biết chính 
xác. 


5. PHƯÓNG PHÁP PHÂN TÍCH CỤC PHỔ 


Phương pháp này dựa trên việc ứng dụng sự phân cực nồng 
độ, sinh ra trong quá trình điện phân trên điện cực có bể mặt 
nhỏ. Dựa vào đường cong biểu diễn sự phụ thuộc của sự biến 
đổi cường độ dòng trong quá trình điện phân vào thế đặt vào, 
có thể xác định định tính và định lượng chất cần phân tích với 
độ chính xác khá cao. Đường biếu diễn cường độ dòng tại thời 
điểm xảy ra sự khử ion cần phân tích bị gãy đột ngột ở phía 
trên, tạo nên đường gọi là sóng cực phổ. Dựa vào vị trÍ của sóng 
đớ, có thể xác định thành phần định tính của chất điện li, dựa 
vào chiều cao của sóng có thể xác định được hàm lượng của ion 
bị khử. 

Phương pháp cực phổ đo Hayropxki (Tiệp Khác) phát minh 
năm 1922. Phương pháp này có khả năng xác định hỗn hợp các 
kim loại chứa trong các mẫu kỹ thuật với hàm lượng khoảng 
0,001Z. với độ chính xác trung bình đến 1%. 


5.1. Cơ sở của phương pháp cực phổ 


Nếu đặt một hiệu thế vào hai cực nhúng vào dung dịch chất 
điện li và tăng dần thế hiệu đó, thì ban đầu: dòng -điện chạy qua 
dung dịch hầu như không đổi. Khi hiệu thế tăng đến một giá trị. 
đủ để phân hủy chất điện li thì cường độ dòng sẽ tăng lên một 
cách đột ngột. Giá trị thế hiệu đó gọi là thế phân hủy. 

Nếu dùng một trong hai cực có bề mặt nhỏ (thường dùng 
catôt giọt thủy ngân) còn cực kia có bề mặt lớn, thì khi cho dòng 
một chiều qua dung dịch, ở cực cố bê mặt nhỏ xảy ra sự biến 
thiên nồng độ (do chất điện li bị phân hủy) ; vì bề mặt điện cực 
quá nhỏ nên mật độ dòng trên điện cực lớn. 
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Cùng với sự tăng thế hiệu giữa hai cực, cường độ dòng chạy 
qua dung dịch và mật dộ dòng trên cực nhỏ tăng lên, thì ion bị 
khử ở vùng sát với bề mặt cực nhỏ tăng lên nên làm giảm nồng 
độ của ion bị khử ở đó xuống. Tiếp tục tăng thế hiệu giữa hai 
cực lên thỉ sự tăng mật độ dòng trên điện cực nhỏ dẫn tới kết 
quả là đến một lúc tất cả các ion được chuyển đến catot đều bị 
phóng điện. Sự bổ sung các ion từ dung dịch cho lớp sát điện cực 
xây ra chậm hơn quá trình phóng điện trên bề mặt điện cực. Khi 
đó sự tăng tiếp hiệu điện thế giữa hai cực sẽ không gây ra được 
sự tăng đáng kể cường độ dòng điện chạy qua dung dịch. 


5.2. Dòng khuếch tán 


Cân bằng động được thiết lập khi lượng ion bị khử bằng lượng 
ion được khuếch tán tới catôt giọt thủy ngân, khi đó cường độ 
dòng trở nên không đổi. Cường độ dòng đạt được không đổi khi 
tất cả các ion của chất phân tích được đưa đến lớp sát cực bằng 
sự khuếch tán đều bị phóng điện hết được gọi là dòng giới hạn 
hay dòng khuếch tán. 

Tốc độ khuếch tán chất từ chỗ dung dịch có nồng độ cao 
hơn vào chỗ dung dịch có nồng độ nhỏ hơn tỷ lệ thuận với hiệu 
nồng độ trong dung dịch và lớp sát bề mặt điện cực. Do đó dòng 
khuếch tán tỉ lệ thuận với nồng độ ion cần xác định trong dung 
dịch (nồng độ của ion ở bề mặt catôt gần bằng không khi đạt tới 
giá trị giới hạn). 


5.3. Phương trình Incôvich 
Sự phụ thuộc cường độ dòng khuếch tán vào nồng độ được 
biểu diễn bằng phương trình do Incôvich thiết lập. 
Il = 605n D2m22t⁄“C 
Trong đó : 
Ì - cường độ dòng điện, microampe (105A) 


n - số electron mà ion nhận khi nó bị khử 
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D - hệ số khuếch tán của ion (cm^sec ) 

ma — khối lượng thủy ngân chảy ra khỏi mao quản trong 
1 giây (mg) 

t - chu kỳ rơi giọt thủy ngân (sec) 

C - nồng độ ion cần xác định (mol) 

Nếu tiến hành phân tích cực phổ một loại ion nào đó thì n 
và D là những đại lượng không đổi, trong trường hợp ta làm việc 
với cùng một mao quản và một tốc độ chảy của thủy ngân thì 
tích m”°t!° cũng là một đại lượng không đổi. Khi đó I = KC. 


5.4. Đường cực phổ 


Đường cực phổ là đường biểu diễn sự phụ thuộc của giá trị 
cường độ dòng chạy qua dung dịch (biểu diễn trên trục tung) vào 
hiệu thế giữa hai cực (biểu diễn trên trục hoành) cố dạng như trên 
hình 1.6 và 1.7. 

Trên đường cực phổ từ O đến A, sự điện phân không xảy ra. 
Tương ứng với điều đó cùng với sự tăng thế, sự biến đổi của 
cường độ dòng chạy trong mạch thực tế cũng không xảy ra. 
Cường độ dòng chạy trong mạch rất nhỏ. Dòng trong khoảng thế 


l 








0 E 

Hình 17. Xác định thế nửa sóng và chiều cao 

: Sóng cực phổ 

Hình 1.6 Đường von-ampe Et„y- thế nửa sóng ; H- chiều cao của sóng cực 
phổ 
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đó được sinh ra do sự tích điện giọt thủy ngân và sự khử tạp 
chất. Trên phần đường đó, thế phân hủy đối với chất phân tích 
chưa đạt tới. 

Trên phần từ A đến B, một sự tăng không đáng kể của 
hiệu thế cũng gây ra một sự tăng đáng kể cường độ dòng chạy 
qua dung dịch. Phần đường cong này đặc trưng cho sự điện phân 
xảy ra bình thường kèm theo sự làm nghèo rất nhanh lớp ion 
chất phân tích sát bề mặt cực. 


Phần từ B đến C đặc trưng cho quá trình khi tất cả các 
ion của chất phân tích có ở lớp sát bề mặt cực đều bị phóng 
điện. Tốc độ khuếch tán các ion chất phân tích từ dung dịch đến 
bề mặt cực nhỏ hơn tốc độ khử ion. Phần đường cong này đặc 
trưng cho sự không biến đổi dòng trong mạch khi tăng dấn thế 
hiệu giữa hai cực. 

Đường biểu diễn sự phụ thuộc cường độ dòng chạy qua dung 
dịch vào điện thế hai cực được gọi là đường von ampe hay sóng 
cực phổ. Sóng cực phổ phụ thuộc vào bản chất của ion cần phân 
tích và đặc trưng một cách định lượng cho chất phân tích. Chiều 
cao sóng H (hình 1.7) đặc trưng cho dòng giới hạn và vì vậy cho 
ta khả năng xác định nổng độ ion cần phân tích. 

Nếu chia đôi khoảng cách từ điểm A đến điểm B từ điểm 
nhận được ứng với giá trị thế trên trục hoành được gọi là thế 
nửa sóng E¡„, nó đặc trưng cho thế cẩn thiết để đạt được một 
nửa dòng giới hạn. Thế nửa sóng không phụ thuộc vào nồng độ 
của chất tan mà chỉ phụ thuộc vào bản chất của ion bị khử. Do 
đó thế nửa sóng được sử dụng để phân tích định tính các ion có 
mặt trong dung dịch. 


5.5. Catôt giọt thủy ngân 


Trong thực tế khi bể mặt của cực nhỏ (vi điện cực) được 
dùng làm catôt thường bị các sản phẩm khử phủ lên, làm thành 
phần hóa học của nó bị thay đổi và kết quả thu được không lặp 


x2 
œ 
= 


cẽ K) 


Ề l 
Hình 18 Sö đổ catôt giọt thủy ngân 
đơn giản nhất 2 


l. ống dựng thủy ngân và dây platin làm 


tiếp xúc ; 2 Bầu chứa thủy ngân nối 

với calô! giọt thủy ngân ; 3. ống dẫn 3 

bằng cao su nối bầu chứa thủy ngân với 

mao quản bằng thủy tỉnh ; 4. Mao quản 

thủy tỉnh qua đó giọi thủy ngân (catôr 

thủy ngân) chảy ra ; 5. Bình diện phân ; 

ó6. Lớp thủy ngân được nối với đây tiếp 

xúc bằng platin (anôt thủy ngân) ; 7 Kc K 

ống ở nhánh để dẫn khí hidro hoặc nitơ “~” H› 
_ À— 

VÀ ng 


vào để loại oxi. 


lại. Kết quả chỉ lặp lại khi kích thước và bản chất của catôt 
được giữ không đổi ; đó là trường hợp lí tưởng. Qua nghiên cứu 
người ta thấy chỉ có catôt giọt thủy ngân mới đáp ứng được 
nhiều nhất những yêu cầu đối với vi điện cực dùng trong cực 
phổ. Cực đó được trình bày trên hình 1.8, thủy ngân được chảy 
ra từ một mao quản thành từng giọt với một tốc độ xác định. 

Catôt cấu tạo như vậy nên bề mặt của catôt giọt thủy ngân 
nhỏ và thực tế không đổi về kích thước và thành phần vì thủy 
ngân chảy liên tục nên luôn luôn được đổi raỡi Dơ đớ thế khử 
của mỗi ion được giữ ở mức xác định. Sự .tạo thành hỗn hống 
khi các cation kim loại bị khử trên bề mặt catôt giọt thủy ngân 
rơi xuống đáy bình điện phân và sự đổi mới bề mặt điện cực do 
sự chảy của thủy ngân và được thay thế bằng giọt khác làm cho. 
những điều kiện tiến hành phân tích trên cực giọt gần với các 
điều kiện lí tưởng. 
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5.6. Nền cực phố 


Ỏ trên ta đã xét, trong quá trình phân tích cực phổ, các 
ion kim loại trong lớp sát điện cực được bổ sung do khuếch tán. 


Nếu trong dung dịch phân tích chỉ có ion của muối cần phân 
tích thỉ sự chuyển dòng từ cực này đến cực kia được thực hiện 
bằng các ion của muối tan đó. Những ion đớ dưới tác dụng của 
dòng điện, cation chuyển tới catôt và anion tới anôt. Tốc độ 
chuyển động của các ion dưới tác dụng của dòng điện phụ thuộc 
vào nhiều yếu tố như : hiệu thế giữa hai cực, bán kính và điện 
tích của ion phân tích, nồng độ của nó trong dung dịch... Do đó 
sự vận chuyển của các ion dưới tác dụng của dòng điện sẽ làm 
sai lệch quá trình xác định cực phổ và gây trở ngại lớn cho quá 
trình phân tích. 

Để làm giảm sự chuyển vận đó, người ta thêm vào dung 
dịch phân tích một muối khác mà sự phân hủy nó chỉ bắt đầu ở 
hiệu thế lớn hơn so với hiệu thế cần thiết đối với chất cần xác 
định, thÌ các cation của nền cũng chuyển động tới catôt, nhưng 
chúng không bị phóng điện tại thế đã được đặt vào. Vì vậy, phần 
ion của chất tham gia vào sự chuyển động bị giảm đi. 

Nếu nồng độ muối thêm vào lớn so với nồng độ chất phân 
tích, thÌ thực tế tất cả dòng đều được vận chuyển bởi ion của 
muối được thêm vào. Trong trường hợp này, tốc độ chuyển động 
của các ion chất phân tích dưới tác dụng dòng điện gần như bằng 
không và có thể bỏ qua. 

Muối trơ được thêm vào để loại trừ sự vận chuyển của ion 
chất phân tích dưới tác dụng của dòng điện gọi là nền cực phổ. 

Để cho dòng điện một chiều chạy qua dung dịch không gây 
ra sự vận chuyển đáng kể của các ion chất phân tích thì nồng độ 
của nền phải lớn hơn từ 100 - 1000 lần nồng độ muối cần xác 
định. Do đó phương pháp cực phổ được ứng dụng rộng rãi để 
phân tích các tạp chất có hàm lượng không đáng kể trong dung 
dịch. 


5.7. Phạm vi ứng dụng của phương pháp phân tích cực 
phổ 


Dùng phương pháp phân tích cực phổ có thể xác định được 
các chất vô cơ cũng như hữu cơ, nếu chúng có thể bị khử hay bị 
oxi hóa trên bề mặt các cực khi có dòng điện một chiều đi qua. 
Do đó phân tích cực phổ được ứng dụng rộng rãi trong các phòng 
thí nghiệm hóa phân tích của các cơ sở nghiên cứu khoa học và 
của các nhà máy. Trong thời gian gần đây, phương pháp cực phổ 
sử dụng các vi điện cực rắn quay được sử dụng ngày càng nhiều. 
Tới nay có nhiều phương pháp phân tích cực phổ hiện đại xác 
định được những lượng rất nhỏ tới 10” - 10! như cực phổ sóng 
vuông, cực phổ xung vi phân, cực phổ von ampe hòa tan, cực phổ 
xúc tác... 


5.8. Quy trình của phương pháp phân tích cực phổ 


Để phân tích một chất nào đó bằng phương pháp cực phổ, 
trước hết cẩn chuyển nó vào dung dịch. Sau đó tạo nên môi trường 
cần thiết và tách các chất ngăn cản sự xác định cực phổ. 

Điều bất tiện nhất dối với phân tích cực phổ là trong dung 
dịch phân tích có các chất có thế khử gần với thế khử của 
nguyên tố cần xác định hoặc cố thế thấp hơn oxi hòa tan trong 
dung dịch, chúng sẽ ngăn cản phép xác định. Để tách các chất 
ngăn cản, người ta sử dụng các phản ứng kết tủa, tạo phức, oxi 
hóa khử, tách bằng sắc kí... Dể tách oxi Hồa tan là chất cũng bị 
khử trên catôt, người ta cho khí hidro hay nỉitơ qua dung dịch để 
đưổi oxi. Đối với các dung dịch kiểm người ta dùng chất khử là 
Na;§Oa. 

Việc chọn đúng chất làm nền cho cực phổ có ý nghĩa lớn.. 
Việc này thường được giải quyết bằng thực nghiệm. 

Dung dịch đã chuẩn bị để phân tích, đã tách các chất cản 
trở được cho vào bình điện phân. Đóng mạch dòng một chiều và 
tăng thế giữa 2 cực lên một cách từ từ và ghi sự biến đổi dờng 
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phụ thuộc vào điện thế. Dựa vào các dữ kiện thu được ta vẽ 
đường cực phổ. 


5.9. Các phương pháp phân tích cực phổ 


Để phân tích định lượng bằng phương pháp cực phổ, người ta 

dùng phương pháp đường chuẩn, phương pháp mẫu chuẩn và 
phương pháp thêm. 
Khi sử dụng phương pháp đường chuẩn, người ta ghỉ các cực 
phổ đổ của các mẫu dung dịch chuẩn. Dựa vào chiều cao h và 
nồng độ C để vẽ đường chuẩn. Dựa vào chiều cao sóng cực phổ 
của mẫu phân tích (ghi trong điều kiện cùng với điều kiện khi 
ghi cực phổ các mẫu chuẩn) rồi ta xác định nồng độ của nó theo 
mẫu chuẩn. 

Trong phương pháp mẫu chuẩn, người ta chỉ ghi cực phổ của 
một dung dịch chuẩn (C¿„) rồi xác định chiều cao của sóng cực 
phổ mẫu chuẩn (hạ) sau đó ghi cực phổ mẫu phân tích (trong 
cùng điều kiện như ghi mẫu chuẩn) có nồng độ C, và xác định 
chiều cao h, của sóng cực phổ đơ. Tính nồng độ của dung dịch 
phân tích bằng công thức : 

C h 
S. = hạ —> Ö, = Cạpnhhạn 

Để phân tích bằng phương pháp thêm, người ta rót vào bình 
điện phân một thể tích xác định dung dịch chất cần phân tích 
(C,) và ghi sóng cực phổ của chất cần xác định trong điều kiện 
thích hợp, xác định được chiều cao sóng cực phổ h,. Sau đó thêm 
vào dung dịch 1 - 3 ml dung dịch chuẩn chất cần phân tích và 
lại ghi phổ lần nữa, ta nhận được sóng tổng số có chiều cao hạ, 
Nồng độ chất phân tích được tính theo công thức : 

C h 
G. “nạ vớ hụ = bự - hạ 
trong đố : 


Cụ - nồng độ chất chuẩn thêm vào bỉnh điện phân 
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hạ, — chiều cao sống cực phổ của chất chuẩn thêm vào bình 
điện phân 


6. PHƯONG PHÁP CHUẨN ĐỘ AMPE 

Nguyên tắc của phương pháp 

Bản chất của phương pháp này giống phương pháp cực phổ. 
Lấy dung dịch nghiên cứu vào bình điện phân có cực giọt thủy 
ngân và anot thủy ngân bề mặt lớn (là bình điện phân dùng 
trong cực phổ). Giữa hai cực được thiết lập một điện áp không 
đổi cần thiết cho sự khử trên catôt một ion kim loại. Tiến hành 
chuẩn độ và ghi số chỉ của điện kế. Trên cơ sở những kết quả 
của việc chuẩn độ, ta vẽ đường chuẩn độ ampe bằng cách đặt 
trên trục tung các giá trị số chỉ của điện kế, còn trên trục hoành 
ghi thể tích dung dịch chuẩn (ml). Dựa vào đường chuẩn độ để 
tìm điểm tương đương. Để chuẩn độ ampe, người ta dùng các 
thiết bị cực phổ. 

Dùng phương pháp chuẩn độ ampe có thể xác định được 
nhiều cation, anion và cả các chất hữu cơ nữa. Phương pháp 
chuẩn độ ampe có một số ưu điểm so với phương pháp cực phổ. 
Một trong những ưu điểm đó là bằng phương pháp chuẩn độ 
ampe có thể xác định được cả những chất không bị khử và không 
bị oxi hóa trên cực chỉ thị. Trong những trường hợp đó, người ta 
dùng chất để chuẩn độ là những chất bị khử hoặc bị oxi hóa. 

Phương pháp chuẩn độ ampe được sử dụng rộng rãi trong 
thực tiễn phân tích. Nó được dùng để xác định những chất cớ: 
nồng độ 10” - 10' mol và chuẩn độ được cả các dung dịch có 
màu hoặc bị đục. 

Các đường chuẩn độ ampe có các dạng sau : 


* 


Dạng đường thứ nhất xảy ra trong quá trình chuẩn độ 
dòng khuếch tán giảm dần xuống cùng với lượng thuốc thử thêm 
vào. Tại điểm tương đương dòng khuếch tán đạt cực tiểu, sau đó 
thêm thuốc thử tiếp thì dòng không đổi. Đường cong chuẩn độ có 
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đạng đường I, hình 1.9. Đường cong loại này được quan sát thấy 
¿hi chuẩn độ chất bị khử bằng thuốc thử không bị khử. Thí dụ, 
chuẩn độ chỉ bằng dung dịch sunfat, lúc đầu dòng khuếch tán khá 
cao. Khi chuẩn độ, dòng khuếch tán giảm xuống do phản ứng của 
jon PbỶ" với anion SO,” tạo thành PbSO„. Sau điểm tương đương, 
thêm dư dung dịch chuẩn sunfat không gây ra sự biến đổi cường 
độ dòng. 


I 


V 


Hình 19. Dạng của các đường chuẩn độ ampe 
J. Đường chuẩn độ theo sự giảm chiều cao sóng ; 2. Đường chuẩn độ theo sự 
giảm - tăng sóng ; 3. Đường chuẩn độ theo sự tăng sóng 


Dạng đường thứ hai xảy ra khi chuẩn độ dòng khuếch tán 
giảm dần và đạt tới cực tiểu ở điểm tương đương, thêm dư thuốc 
thử thì dòng khuếch tán lại tăng lên. Đường cong chuẩn độ có 
dạng đường II hình 1.9. 

Đường loại này được thấy khi chuẩn độ chất bị khử bằng 
thuốc thử cũng bị khử, thí dụ chuẩn độ ion chỉ bằng dicromat. 

Dạng đường thứ ba xảy ra khi chuẩn độ dòng khuếch tán 
không đổi và nhỏ nhất cho đến khi thêm một lượng dư thuốc thử 
thì dòng khuếch tán tăng lên. Đường cong chuẩn độ có dạng 
đường III hình 1.9. Đường chuẩn độ loại này được thấy khi chuẩn 
độ chất không bị khử bàng thuốc thử bị khử, thí dụ chuẩn độ ion 
sunfat bằng chì nitrat. 


Các điểm gãy trên các đường cong chuẩn độ ứng với điểm 
tương đương. 


7. CHUẨN ĐỘ ĐIỆN LƯNG 


Khi điện phân một dung dịch chất điện ly, nếu có một điện 
lượng là Q“ (culông) chạy qua dung dịch thì theo định luật 
Faraday lượng chất bị điện phân là : 

1 M 
” 96500 ” n 

Lượng chất bị chuyển hóa khi điện phân tỷ lệ thuận với 
cường độ dòng và thời gian điện phân (Q = I. t). Vì vậy nếu 
đo được điện lượng bị tiêu tốn khi điện phân ta có thể suy ra 
được hàm lượng chất bị điện phân (chất oxi hóa hay chất khử) 
trong dung dịch phân tích. 


x@ 


Để dễ hiểu, ta xét một số thí dụ sau : 
Thí dụ 1. 


Chuẩn độ điện lượng chất oxi hóa (ví dụ dicromat) ta làm 
như sau. Lấy dung dịch phân tích dicromat vào bình điện phân, 
axit hóa bằng dung dịch axit sunfuric, thêm vào đó axit phot~ 
phoric và dung dịch phèn sắt (II amoni. Pha loãng hỗn hợp thu 
được bằng nước đến thể tích cần thiết, sục khí nitơ qua dung 
dịch để đuổi hết O; tan trong dung dịch rồi tiến hành điện phân. 
Khi điện phân các ion Fe(II) sẽ bị điện khử thành. Fe(D. lon 
FedI mới được tạo thành sẽ khử ngay ion Cr;ạO;”—~ thành ión 
CrqII. .... 

CrạO;” + 6Fe” + 14H! = 2Cr” + 6Fe* + 7H;O 

Dùng phương pháp đo thế hoặc chất chỉ thị để xác định sự 
kết thúc việc chuẩn độ (điểm tương đương). Rhi biết được thời 
gian tiêu tổn cho quá trình chuẩn độ ta sẽ tính được hàm lượng 
của chất cần phân tích theo công thức đã dẫn ra ở trên. 
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Phương pháp chuẩn độ điện lượng (gọi tất là phương pháp 
điện lượng) thường được thực hiện ở thế không đổi hoặc khi 
cường độ dòng không đổi. Để phân tích điện lượng có thể sử 
dụng thiết bị dùng để phân tích điện khối lượng ở thế không đổi. 
Muốn vậy, người ta mắc vào mạch điện một dụng cụ dùng để đo 
điện lượng chạy qua đã tiêu tốn để chuyển hóa hoàn toàn chất 
phân tích. 


Như vậy phương pháp phân tích điện lượng giống phương pháp 
chuẩn độ thông thường, chỉ khác là thuốc thử được sinh ra trong 
quá trỉnh điện phân cho nên được gọi là chuẩn độ điện lượng nội 
sinh thuốc thử. 


Phương pháp tạo ra thuốc thử cho phép giữ được thế điện 
cực ở mức cần thiết khi cường độ không đổi. Trong trường hợp 
ngược lại, trong thời gian điện phân nếu giữ cho cường độ dờng 
không đổi thì không thể khống chế được thế của cực, trên đố xảy 
ra sự chuyển hóa chất phân tích. Kết quả là hiệu suất dòng có 
thể bị giảm xuống tới 100%. 


9 


_———> 
Dòng xoa 
lg XOâY 
Dòng mội o| chiêu, : 
chiêu olo 








Hình 110 Sơ đồ máy dùng để chuẩn độ điện lượng khi cường độ 
dòng điện không đổi 
!. Đình chuẩn độ ; 23 Các cực ; 4. Ống thuy tính ; 5. Nguồn điện một chiều ; 
6. Công tắc ; 7.Ampe, kế ; 8 Que khuây ; 9. Đồng hồ điện 
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Thí dụ 2. Chuẩn độ điện lượng chất khử Fe(T) ta có thể 
dùng CeŒV), ion Ce(TV) này được điều chế bằng cách oxi hóa khi 
điện phân Ce(II). 

Để chuẩn độ điện lượng, người ta lắp thiết bị như trên sơ 
đồ hình 1.10. Dung dịch phân tích cho vào bình 1 có hai cực 2 
và 3 nhúng vào bình đó, cực làm việc 2 là cực trơ đối với dung 
dịch phân tích, được nhúng thẳng vào dung dịch. Cực 3 gọi là 
cực phụ trợ, được đặt trong ống thủy tỉnh 4, phía dưới ống được 
lắp vào một màng lọc bằng thủy tỉnh, trong ống đổ đẩy dung 
dịch KNO; hoặc chất điện ly khác không chứa các ion sắt. 

Các cực được nối với nguồn điện một chiều 5 giữ được dòng 
có cường độ không đổi khi điện phân, không phụ thuộc vào các 
quá trình xảy ra ở các cực. Sự điện phân được bát đầu bằng 
cách đóng mạch công tắc 6, công tắc này đồng thời làm hoạt 
động đồng hồ điện 9, được nối với mạng điện xoay chiều, cường 
độ dòng điện được kiểm tra bằng ampe kế 7. Trong quá trình 
điện phân, dung dịch được khuấy bằng que khuấy cơ học 8. 

Thêm vào dung dịch phân tích dung dịch Ce(TD với lượng 
dư gấp trăm lần Fe(I), trong quá trình điện phân ở các cực 
thường xảy ra các phản ứng sau : 

Trên anôt Ce?' - e = Ce 
Trên catôt 2H' + 2e = H;† 

Ce(IV) tạo thành sẽ oxi hớa ngay: Te” trơng - dung dịch 
Fe + Cet = Cel*' + Re! _ 

Khi Fe?' trong dung dịch bị oxi hóa hết, ion Ce(V) dư mới 
xuất hiện và được phát hiện bằng phương pháp điện hóa hoặc 
bằng chất chỉ thị. 

Khi biết được thời gian chuẩn độ ta sẽ tính được hàm lượng 
ion Fe(ID cần xác định. 
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Chương II 


CÁC PHƯƠNG PHÁP PHẦN TÍCH QUANG HỌC 


Nhớm các phương pháp phân tích này dựa trên các tính chất 
quang học của chất đem phân tích. Thuộc nhớm này gồm có : 


1. Phương pháp trắc quang gồm có : phương pháp sắc kế (đo 
màu) và phổ quang kế, những phương pháp này có thể định 
nghĩa là phương pháp dựa trên phép đo lượng ánh sáng do dung 
dịch màu hấp thụ ; phương pháp hấp đục là phương pháp dựa 
trên phép đo lượng ánh sáng bị hấp thụ bởi các hạt huyền phù 
(dung dịch keo) ; phương pháp khuếch đục là phương pháp dựa 
trên phép đo lượng ánh sáng khuếch tán bởi các hạt huyền phù. 
Tùy theo kỹ thuật thực hiện, các phương pháp trắc quang lại chia 
thành phương pháp đo cường độ sáng bằng mắt (phương pháp chủ 
quan) và phương pháp đo sự hấp thụ ánh sáng bằng tế bào quang 
điện (hay là phương pháp quang điện, phương pháp này khách 
quan hơn phương pháp trên). 

2. Phương pháp quang phổ phát xạ, dựa trên sự khảo sát 
quang phổ bức xạ nguyên tử của chất nghiên cứu. 

3. Phương pháp quang phổ hấp thụ nguyên tử, dựa trên sự 
hấp thụ của các nguyên tử tự do các bức xạ có bước sóng nhất 
định ứng đúng với những tia bức xạ mà nó có thể phát ra được 
trong quá trình bức xạ. 

4. Phương pháp phát quang, dựa trên phép do cường độ bức 
xạ do một chất phát ra, dưới tác dụng của năng lượng bức xạ 


đọi vào nớ. 


gÓI 


Ngoài ra thuộc các phương pháp quang học còn cố phương 
pháp khúc xạ, dựa trên phép đo chiết suất của chất nghiên cứu : 
phương pháp phân cực, dựa trên sự nghiên cứu góc quay của mặt 
phẳng ánh sáng phân cực ; phương pháp phổ Raman, phổ hồng 
ngoại, huỳnh quang tỉa X v.v... 


1. PHƯONG PHÁP PHÂN TÍCH TRẮC QUANG 
Nguyên tắc chung của phương pháp phân tích trác quang là 
muổn xác định một cấu tử X nào đó, ta chuyển nó thành hợp 
chất có khả năng hấp thụ ánh sáng rồi đo sự hấp thụ ánh sáng 
của nó và suy ra hàm lượng chất cần xác định X. 
Những loại phản ứng dùng trong trắc quang có nhiều. Để 
định lượng các cấu tử vô cơ, thường dùng 3 loại phản ứng sau : 
a) Phản ứng trực tiếp 
X + R = xXR 
Chất cần xác định Thuốc thủ Hợp chất hấp thụ ánh sáng 
Ví dụ : Fe” + 3SCN = Fe(SCN) 
b) Phương pháp gián tiếp 
MR + X = MX + R 


Ví dụ : Phức Zr(V) - Alizarin + 4F. ©ZrF¿ + Alizarin 

c) X+ R= KXRịỊ 

Sau đó tách và hòa tan kết. tủa .rồi. định. lượng. một Mi 
những cấu tử bằng phương pháp trắc ` quang. - 

Để định lượng các chất hữu cơ, người ta dựa trên phản ứng 
tổng hợp chất màu. Ngoài ra trong phân tích trắc quang người 
ta còn dùng phản ứng oxi hóa khử, phản ứng xúc tác ... 

Như vậy phản ứng hóa học chiếm vai trò chủ yếu trong 
phân tích trắc quang. Thời gian phân tích, độ chính xác và tính 
chọn lọc của phương pháp phụ thuộc chủ yếu vào việc lựa chọn 
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phản ứng hóa học và các điều kiện tối ưu để hình thành chất 
hấp thụ ánh sáng. 


1.1. Định luật cơ bản về sự hấp thụ ánh sáng (Định luật 
Lămbe¬ia) 


Khi chiếu một dòng sáng qua dung dịch chất hấp thụ ánh 
sáng thì chất đó chỉ hấp thụ chọn lọc một số tia tùy theo màu 
sắc của chất. Giữa màu sắc của chất và khả năng hấp thụ các tỉa 
sáng của nó có liên quan với nhau ; sự liên quan đó được biểu 
diễn bằng bảng (giản đồ) màu (hình 2.1) : Bảng màu cho biết 
quan hệ giữa màu sắc của một chất và khả năng hấp thụ ánh 
sáng của nó. VÍ dụ, vật có màu tím thì hấp thụ các tia sáng lục 
ánh vàng (cố bước sóng 560 - 575 nm) và ngược lại, vật cố màu 
lục ánh vàng thì hấp thụ các tỉa sáng tím (400 - 450 nm). Trong 
bảng các màu đối diện nhau là màu bù nhau. Tổ hợp hai màu bù 
nhau tạo nên màu gần trắng. 


Nếu chiếu một chùm sáng đơn sắc có cường độ Ï,„ qua một 
dung địch cố bề dày là b (cm) và nồng độ là € (molf) ; sau khi 
ra khỏi dung dịch nó bị hấp thụ mất một phần nên cường độ còn 
là L.Œ, < I,) (hỉnh 2.2) thi : 


| 


-£bC 
ï 10 


“ 
L 
Tỷ số L được đặc trưng cho độ truyền qua của ánh sáng khi 
O 
đi qua dung dịch và được gọi là độ truyền quang, ký hiệu bằng 
chữ TT. 


T = — = IQ@f?C 
£ là hệ số, nó đặc trưng cho bản chất của chất hấp thụ ánh 
sáng và bước sóng của ánh sáng đơn sắc chiếu vào dung dịch, nó 


được gọi là hệ số tất phân tử gam (hay hệ số hấp thụ phân tử 
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gam) khi nông độ C của chất hấp thụ ánh sáng biểu diễn bằng 
mol/. 

Đại lượng T không thuận tiện cho việc biểu diễn qua (vì 
nó ở luỹ thừa). Để tiện cho việc tính toán, trong phân tích người 
ta chuyển thành : 


1 
lợT = lø— = Ig10£PC = -ghC, 
O 


A. 


1o 
-lếT = lạ” = chữ 
t 


A gọi là mật độ quang, phụ thuộc tuyến tính vào nồng độ C 
của chất phân tích nên rất tiện. 
A và T là hai đại lượng không có thứ nguyên và có liên 
quan với nhau qua biểu thức A = -lgT. 
T có giá trị từ 1 => 0 (hay 100% - 05). 
A có giá trị từ 0 —> œ. 
Trên máy T là thang chia thẳng đều, nhưng A là thang chia 
không thẳng đều vì A là hàm logarit của T. 
Ta có thể tính được giá trị của A qua T và ngược lại. 


Ví dụ, giả sử dung dịch có nồng độ C đo với cuvet có chiều 
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Hình 21. Giản đồ mầu Hình 22. Sự hấp thụ ánh sáng của dung dịch 


l ˆ 50 


dày b(cm) hấp thụ mất 50% ánh sáng (T = — = Tan). 
T 7 100 
1Q 100 
ciigS set vợ = 08 
A=løgị =lg ST =lg2 =0, 


Nếu dung dịch có nồng độ bằng : và cũng đo với cuvet 
b(em) thì : 


0,3 1G 
AÁ = — = = >> 
2 0,15 lg T 


lgl], = lgl, - 0,15 = lg100 - 0,15 = 1,8ã. 
Suy ra Ï, = 79 —> dung dịch hấp thụ mất 21% ánh sáng. 
* Nếu dung dịch có nồng độ 2C và cũng đo với cuvet b(em) 
thì : 
A = 03x 2 = 0,6 = lg— 


Suy ra l = 25 — dung dịch hấp thụ mất '7B% ánh sáng. 


Thang chia T ‡ ) : 


100 T5 50 25. l9) 
Thang chia A Lễ 
Ó 0.15 0,3 0,6 co 


Các tính chất của mật độ quang 
A = £bC (£ phụ thuộc vào bản chất hấp thụ ánh sáng và 
bước sóng (43) ánh sáng tới) 
nên đối với một chất : A = fA, b, C) 
* Đo mật độ quang của một dung dịch bằng một cuvet (b, C 
= const) ở các bước sóng khác nhau (A = f(4) ta được đường 
cong biểu diễn phổ hấp thụ của dung dịch (hình 2.3.a). 


“Đo mật độ quang của một dãy dung dịch có nổng độ € 
khác nhau bằng một cuvet tại một bước sóng 4 nhất định (b, 4 
= const) thì A = f(C) đường biểu diễn sẽ là đường thẳng (hình 
2.8). 





E A 
1251110111221801112:0x 00300200125 
Chiiá| vaicôbccuAedldalBbi 
2 
M2 A„„xXÀ/2 Am) O C 
Hình 23a. Dạng đường phổ hấp thụ tình 23.b. Dạng đường biếu diễn 
4= f2) 4. = f{C) 


* Mật độ quang của A có tính chất công tính. 


Đo mật độ quang bằng cuvet b(cm) tại một bước sóng nhất 
định : 


của dung dịch Ï có nồng độ C¡ được giá trị- À¡:- 
của dung dịch H cố nồng độ C; được giá trị A¿. 
của dung dịch III có nồng độ C¡ + CC; được giá trị Aa. 
Nếu I và lI không tương tác với nhau thì : 
A3 = A;¡ + A; (tính chất công tính) 
Nếu ] tương tác với ÏlI thì : 


A3 # Ai + A; (tính chất công tính của A bị phá vỡ) 
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Hệ số hấp thụ phân tử gam £ 


Từ biểu thức của định luật Lambe - Bia A = £bC 

Sài 

bC 

£ là đại lượng đặc trưng cho bản chất của chất hấp thụ 
ánh sáng, tại l giá trị 4, những hợp chất có £ càng lớn thì hấp 


Ta có : £ = 


* 


thụ ánh sáng càng nhiều. Do đó £ có thể coi là một tiêu chuẩn 
khách quan để đánh giá độ nhạy của phản ứng trắc quang. 

* Thứ nguyên của £ : 

A (không có thứ nguyên) cm? 
g b(cm) . C (milimol⁄em”) — milimol 

*Ở Cách xác định £. 

Khi toàn bộ X tạo thành hợp chất XR thì xg = xy, và 
ứng với giá trị đó có A,nay (xem hình 2.4a). 











"1.2. Các nguyên nhân làm sai lệch định luật Lămbe - 
Bia 

1.2.1. Các dấu hiệu về sự sai lệch với định luật Lămbe - Bia 

Ta biết : A = fA,b,C) 

a) Nếu đo A tại l bước sóng (4) nhất định thì đường biểu 
diễn A = f(C) hoặc A = f(Œb) phải có dạng y = ax là một đường 
thẳng. Do đó khoảng nồng độ mà sự hấp thụ ánh sáng của dung 
dịch tuân theo định luật Lãmbe - Bia phải là đoạn thẳng (xem 
hình 2.4). 


Trên hình vẽ 2.4.b cho thấy khoảng nồng độ tuân theo 
định luật là từ C; - C; còn khoảng nồng độ < C¡ và > C; là 
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Ca CC C C 


Hình 24a. Sự phụ thuộc của mật độ Hình 24b. Đồ thị biểu thị sự hấp 
quang vào Cjạ Khí Cx thụ ánh sáng của dung dịch tuân theo 


không de: định luật Lămbc - Bia 


khoảng không tuân theo định luật vì trong khoảng đó đường biểu 
diễn A = f(C) không tuyến tính. 


b) Nếu phổ hấp thụ (AÁ = f() của các dung dịch có các nổng 
độ khác nhau (C,, C;, C¿ ..) có cùng một giá trị Ảm„„ thì sự hấp 
thụ ánh sáng của các dung dịch đó tuân theo định luật, còn nếu 
Âmax„ của các phổ mà lệch nhau, chứng tỏ sự hấp thụ ánh sáng 
của các dung dịch không tuân theo định luật Lãmbe - Bia. 


1.22. Những nguyên nhân gây nên sự sai lệch định luật Lămbhe ~ 
Ba 

Ta có : A = tá, Œ) (với b = const) 

Do đó những yếu tố ảnh hưởng đến Sự hấp thự ánh sáng của „ 
dung dịch là bước sóng của ánh sáng tới và các yếu tố gây ảnh 
hưởng tới C¿ (sự pha loãng dung dịch, nồng độ ion H”, các ion Ìạ 
s): 

122.1. Do ánh sóng không dơn sốc 

Giả sử dòng sáng tới có cường độ lạ không phải là tia sáng 
đơn sắc mà là một chùm tia, chẳng hạn gồm 3 tia có cường độ 
là l,l,,,lạ,.. Giả sử chất phân tích chỉ hấp thụ tia thứ 2 còn 
tia I và tia 3 không hấp thụ. Khi đó : 
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HỆ lội † 1, to, 
A=lgx =lgr rẻ 
Ð lệ ii no 


Nếu tăng nồng độ C dung dịch lên thì TL. sẽ giảm còn TQ & 


IS vẫn không bị hấp thụ. Khi tăng C tới mức Tụ, = 0, lúc đó : 
ly +1, +1, 
A = lg —————— =const 
t1 


Lúc này đường AÁ = (f(C) không tăng tuyến tính nữa. 
1.2.2.2. Các yếu tố gây nên sự thay đổi C, trong dung dịch 
12.2.2.1. Ảnh hưởng của sự pha loãng dung dịch 
XU) chất hấp thụ ánh sáng XR phân li. 
XR=X+R 
Giả sử nổng độ phức trong dung dịch là €, đo với cuvet 
b(em) được A¡. Nếu pha loãng dung dịch ra n lần, thì nồng độ 
C : 
của phức là P nếu đo A của dung dịch bằng cuvet có bề dày là 


n.b(em) được giá trị Á,. 

ïỞ Nếu A, = A¡ chứng tỏ phức XR rất bền, không bị thay 
đổi khi pha loãng dung dịch. 

° Nếu A„ # A¡ chứng tỏ khi pha loãng nồng độ phức XR bị 
thay đổi nên sự hấp thụ ánh sáng của dung dịch bị thay đổi, do 
đó gây nên sai số khi xác định. Sai số đó được tính toán như 
Sau : 

Dung dịch chưa pha loãng có nồng độ C, phức có độ phân ly 
là ai, thì : 

Ái = £b (l - ayC 
Pha loãng dung dịch n lần, độ phân ly của phức là œ,, thì : 


C 
Án = £nb( - an) các £b( - z„)C 


Độ sai lệch hấp thụ sẽ là: 


AIi-An  £b(1z¡)C =£b(1 —zn)C đan Tới 


Sm Ai = c(l-aj)C W 1 -ứi 





Thường các phức dùng trong trắc quang bền nên l >> ¿i, 
do đó §Š = nơi. Từ biểu thức này ta thấy: 

- Phức càng bền, độ phân ly thay đổi khi pha loãng càng 
Ít, sai số càng nhỏ. 

- Dùng thuốc thử càng dư thì sự phân ly của phức càng ít, 
sai số sẽ nhỏ. 

Đặc biệt nếu ta dùng dư thuốc thử nhưng lại luôn luôn giữ 
cho nồng độ thuốc thử không đổi khi pha loãng (tl [R] = const) 
thì khi đó: 


œơ CIR] - ¬ ˆ 
ExR = (—a)C với Ï >> œ thì: KxR = ø [R] 
= XxR const 
CS v TTRỊ 


nên trong điều kiện này việc pha loãng hoàn toàn không gây ảnh 
hưởng và 5 = 0. 

1.2.9.2.2. Ảnh hưởng của nồng dộ ion H 

Thuốc thử R dùng trong phân. tích trắc quang thường là các 
axit (hay bazơ hữu cơ hoặc vô cơ). Phữơng trình tạo phức được. 
biểu diễn như sau: 


X + HR =XR + H” 
* Nếu thuốc thử HR là axit mạnh hay muối của axit mạnh. 


Ví dụ: Fe” + 3HSCN =Fe(SCN); + 3H” 


VÌ axit mạnh phân ly hoàn toàn, nên trong trường hợp này 
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nồng độ axit không hề ảnh hưởng đến sự phân ly của axit mạnh, 
tức là không ảnh hưởng đến sự tạo phức. Trường hợp này chỉ 
cẩn giữ nồng độ ion HỈ trong dung dịch để tránh hiện tượng 
thủy phân của Fe” là đủ đâm bảo cho quá trình tạo phức. Tuy 
nhiên cũng cần tránh dùng dư quá nhiều axit gây lãng phí và 
đôi khi gây ra những tai nạn khi làm việc. 

* Nếu thuốc thử HR là axit yếu thì nhìn vào phản ứng tạo 
phức trên, ta thấy nồng độ ion H” có ảnh hưởng rất lớn đến sự 
tạo phức, tức là sự chuyển ion cần xác định X thành phức XE. 
Trường hợp này ta phải nghiên cứu để tìm giá trị pH tối ưu 
cho quá trình tạo phức. Nếu biết được một số dữ liệu ta có thể 
tính toán được pH cần thiết cho phản ứng. 

VÍ dụ, ta có thể tính được giá trị pH cần thiết khi xác định 
Fe”' bằng thuốc thử axit salixilic (H;Sal) để sai số phép xác định 
là 1% nếu biết nồng độ H;€al dư, giả sử bằng 10M. 


— 16 và — 16 
Ku,sa = 10” và Kr¿s! = 10 `”. 


Phản ứng tạo phức: Fe?” + H;Sal =FeSal” + 2H” 


[H'J[FeSa] _ is 

[Fe?l[H,Sa]  Ếresa” 

ẤH,sa [Fe] 

E_ ng GUiẾi 

KeSal [FeSal ] 

Sai số phép xác định là 1% cố nghĩa là còn 1% Fe? chưa 
[Fe] 1 II 


MD/PHÚC TH S08. 2100, 7” 


(nhân 2 vế với [Sal”]) 





—> [H]Ỷ = . [H;Sall 


[H  = — 


* Trong thực tế thuốc thử dùng trong phân tích trắc quang 
(HR) thường lại là những chất chỉ thị pH đà những chất có màu 
sắc thay đổi theo pH của dung dịch) Khi thực hiện phản ứng 
tạo phức thường phải dùng dư thuốc thử cho nên ta phái tiến 
hành ở pH tạo phức nào để màu của thuốc thử dư khác với 
màu của phức. 

Bằng tính toán ta thấy thường có khoảng cách giữa giá trị 
pH tạo phức và pH bắt đầu có sự chuyển màu của thuốc thử, 
Khoảng cách giữa hai giá trị pH này có ý nghía rất quan trọng 
trong phân tích trắc quang. Khoảng cách đó càng lớn thì thuốc 
thử càng tốt. Ví dụ, để xác định AI” bằng thuốc thử alizarin và 
thuốc thử aluminon. Cả hai thuốc thử này đều tạo phức với AI 
ở pH = 4, nhưng pH chuyển màu của alizarin là ð,ð, nhưng của 
aluminon là 13 (hình 2.5). Rõ ràng ta thấy dùng thuốc thử 
aluminon để xác định AI” thuận tiện hơn là dùng thuốc thử 


alizarin. 
1.92.2.3. Ảnh hưởng của cóc ion lạ 


1. lon lạ là các cation 

Giả sử trong dung dịch phân tích ngoài chất cần xác 
định X còn có các cation lạ M¿, M¿; ..,-M,„. -Treng điều kiện 
này ta chỉ xác định trực tiếp được X trong các trường hợp. 
sau: 

a) Tốt nhất là chọn được thuốc thử R mà R chỉ tác dụng 
với X tạo thành phức màu, nhưng không tác dụng với các cation - 
lạ hoặc có tác dụng với các ion lạ nhưng tạo thành các phức 
không màu. Khi đó ta nói thuốc thử R có độ chọn lọc cao đối 
với X. 





pH 


Hình 25. Sự phụ thuộc A và pH của dung dịch đối với phức 
alizarinu nhôm (l1) và của thuốc thứ alizarin (2) phức alimimon nhôm 
(3) và của thuốc thử aluminow (4) 


b) Nếu R ngoài tác dụng với X còn tác dụng được cả với các 
lơn lạ thì R chỉ dùng được trong trường hợp sau : 


* xua >> Øụ (M là các ion lạ). Khi đớ chỉ cần nghiên cứu 
tìm được lượng thuốc thử cần dùng thích hợp để chỉ đủ tạo phức 
với X sau đó không còn để tạo phức với ion lạ M. 

Ta có 
— DỊ BI à — TM) [RỊ 
xXR —- [XR] MÁ MR — [MRI 
—X coi như đi vào phức hết khi 99% X chuyển thành XR —> 
lon lạ M coi như chưa tạo phức khi mới có 1% M chuyển 


1 
thành MR -> L[RỊ = 100 lWR 


Rõ ràng ion lạ M không gây ảnh hưởng khi xác định X bằng 
thuốc thử R nếu :. 


fvR < 10 TÊMR và [R] = YÑy ' MR 


Ví dụ, xác định Fe” lẫn Cu”! bằng thuốc thử axit salixilic 
(H;Sal) có nồng độ là 10'M cho Kị¡ vị = TÔ?” ¿sếp s>` TÚ g,à 
Keus = 10712 

Ta thấy Kus„ = 10' Kcuj, nên để xác định Fe” không 
bị Cu?” cản trở khi : [Sal2] = V10 !°,10 !2 = 10, Để có 
điểu kiện này ta phải tiến hành thí nghiệm ở pH bằng : 


HaSal [H;Sal ] HaSal [Sal2] 
1072 
[H1 = 1016. nơ TẾ = 10' —= pH = 2 


* Ta có thể loại trừ ảnh hưởng của chất lạ M bằng cách, 
thêm vào dung dịch phân tích chất P với điều kiện P có khả 
năng tạo phức không màu với R và xa > /Ppa P wn› hoặc P 
tạo phức bên không màu với ion lạ, mà không tạo phức hay tạo 
phức rất kém bền với X. Chất P được gọi là "chất đệm". Lượng 
chất P thêm vào phải đủ dư (C, > Cạ) để sau khi R tác dụng 
hết với X thì nó sẽ tác dụng với P và không còn để tác dụng với 
ion lạ M. VÍ dụ, xác định FeŸ” bằng H;Sal khi có mặt các chất 
lạ, ta có thể dùng AI” làm "ion đệm". 

Nếu bằng các cách trên mà không loại trừ được ảnh hưởng 
của các ion lạ thì ta phải dùng các biện pháp sau : 

+ Che các chất lạ, thí dụ khi xác-định-Co“” ~bằng thuốc thử 
SƠN" mà có mặt ion lạ là Fe*' ta có thể dùng F” để che ion ˆ 
Fe”" vì khi đó Fe” tạo phức bến với F thành FeF,¿Ÿ và FeF/Ÿ 
không phản ứng được với SƠN”... 

+ Thay đổi hóa trị của các ion lạ, phương pháp này đơn 
giản, nhưng chỉ áp dụng được trong một số ít trường hợp thôi, ví 
dụ. 

* Xác định Moliplen bằng SCN” mà có lẫn Fe°* ta loại trừ 
ảnh hưởng của Fe*" bàng cách khử nớ về Fe”, 


3J]4‡ 


# 


Xác định niken bằng đimetylglioxim khi có lẫn Fe”. Ta 
loại ảnh hưởng của Fe? bằng cách oxi hóa nó lên Fe?'... 

Nếu không dùng được các cách trên thì ta phải tách chất 
lạ (hay ion cẩn xác định X) ra khỏi dung dịch phân tích bằng 
các phương pháp chiết, sắc ký, kết tủa cộng kết v.v. 


2. lon lạ là các anion 

Các anion lạ gây ảnh hưởng cho phản ứng trắc quang chủ 
yếu là CI, SO¿7, PO,”, C;O¿', F-.. 

Những anion này thường có khả năng tạo phức với ion cẩn 
xác định ÄX tạo thành hợp chất không màu, nhưng nó làm cho 
quá trình tạo phức XR xảy ra không hoàn toàn, đôi khi phá hủy 
cả phúc màu XỈ. 

Ví dụ : - Xác định Hg”” bằng diphenylcacbazit ,, nếu có mặt 
Cl thì sẽ tạo thành HgCl; ít phân li. 

- †' sẽ làm mất màu phức FeSal", Fe(SCN).. 

_ PO/jŸ; '9216 JvƠI §Ø. làm mất màu hoặc giảm màu của các 
phức màu của Thori, Ziriconi ... 

Để loại trừ ảnh hưởng của các anion lạ ta làm như sau : 

° Khi lượng anion trong dung dịch không lớn lắm và ảnh 
hưởng ít ta cố thể loại bỏ ảnh hưởng của chúng bằng cách thêm 
vào dung dịch chuẩn một lượng anion đúng bằng lượng anion có 
trong dung dịch phân tích. 

* Vị ảnh hưởng của anion lạ (A) không phụ thuộc vào độ 
bền của XA mà chỉ phụ thuộc vào độ bền tương đối của XR và 
XA. Do đó nên chọn được thuốc thử R thích hợp có Ổxg >> 
Ổxa là loại trừ được ảnh hưởng của A. : 

° Nếu không dùng được các cách trên ta phải dùng phương 
pháp che hoặc tách. 


1.3. Các phương pháp xác định 


Để xác định hàm lượng chất phân tích bằng phương pháp 
trắc quang ta có thể dùng các cách sau : 


1.3.1. Phương pháp dẫy tiêu chuẩn 


Chuẩn bị 10 ống nghiệm so màu. Lấy vào các ống nghiệm đó 
nhũng lượng dung dịch chuẩn của chất cần phân tích X, pha 
loãng đến thể tích như nhau. Thêm vào cả dãy dung dịch đó 
lượng thuốc thử như nhau và tiến hành mọi chế hóa cần thiết 
trong điều kiện như nhau (pH, dung môi ..) để chuyển cấu tử X 
thành hợp chất màu. Dung dịch phân tích cũng được chuẩn bị 
như trên. 


Đem so sánh màu của dung dịch phân tích với màu của dãy 
dung dịch chuẩn. Dung dịch phân tích có màu bằng màu của 
dung dịch tiêu chuẩn nào thì hàm lượng chất X trong dung dịch 
phân tích bằng hàm lượng của nó trong dung dịch tiêu chuẩn đó. 
Nếu màu của dung dịch phân tích nằm giữa màu của hai dung 
dịch nào đó thì hàm lượng chất X trong dung dịch phân tích có 
thể tính gẩn đúng bằng trung bình cộng hàm lượng chất X của 
hai dung dịch chuẩn một có màu mạnh hơn còn dung dịch kia có 
màu yếu hơn màu của dung dịch phân tích. 


Muốn được kết quả chính xác hơn ta pha dãy dung dịch 
chuẩn khác có nồng độ dung dịch chuẩn biến thiên trong khoảng 
hai dung dịch mà dung dịch phân tích có màu nằm ở giữa. (Cách 
chuẩn bị dẫy dung dịch chuẩn mới giống ñhư cách chế hởa trên) 
rồi lại so sánh màu. Giới hạn nồng độ có thể xác định được bằng 
phương pháp này tùy thuộc vào khả năng của mắt người quan sát 
nhận ra sự khác nhau về cường độ của hai dung dịch kề nhau. 

Phương pháp dãy tiêu chuẩn có thể sử dụng để xác định. 
được cả các dung dịch mà sự hấp thụ ánh sáng không cần tuân 
theo định luât Lãmbe-Bia, cách tiến hành đơn giản, nhanh, không 
cần máy móc. Nhược: điểm của phương pháp này là dung dịch 
chuẩn thường không bền màu, do đó phải pha lại thường xuyên. 
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Có thể dùng các dung dịch muối vô cơ có màu hay kính màu 
có màu tương tự như màu của dung dịch phân tích, để làm 
thang chuẩn, nhưng việc chọn màu phải thật chính xác, khá công 
phu. 


13.2. Phương pháp cặp đôi hay còn gọi là phương pháp chuẩn độ 


Lấy hai cốc so màu đặt cạnh nhau. Đổ dung dịch phân tích 
vào cốc I, chế hớa với thuốc thử (HR) và điều chính về pH cần 
thiết để chuyển cấu tử cần định lượng X thành hợp chất màu. 
Cốc II chứa lượng thuốc thử, các ion lạ (muối...) và độ axit như 
trong cốc 1, thêm nước để thể tích dung dịch trong hai cốc bằng 
nhau. Sau đó vừa khuấy (có thể dùng que khuấy từ) vừa nhỏ 
dung dịch tiêu chuẩn của chất cần xác định ŒX) tới khi màu của 
hai cốc bằng nhau. Hàm lượng chất X trong dung dịch phân tích 
bằng hàm lượng chất X trong dung dịch chuẩn thêm vào. 


Thực chất của phương pháp xác định này là chuẩn độ, trong 
đó màu của dung dịch I đóng vai trò chỉ thị. 


Phương pháp này chỉ dùng được đối với những phản ứng tạo 
được phức màu tức thời và không có phản ứng phụ. Giống như 
phương pháp đãy tiêu chuẩn, giới hạn nồng độ trong phương pháp 
này khá rộng, tùy thuộc vào khả năng mắt người quan sát để 
nhận ra sự khác nhau về cường độ màu giữa hai dung dịch Ï và 
I[ Sự hấp thụ ánh sáng của dung dịch không cần tuân theo định 
luật Lãmbe-Bia. Phương pháp xác định đơn giản, không cần máy 
móc gì, nhanh. 


1.3.3. Phương pháp cân bằng 


Chuẩn bị 2 bình định mức I và 2. Đổ vào bình (l) một lượng 
dung dịch chuẩn chất X (C,), bình (2) dung dịch phân tích (C,). 
Thêm vào cả hai bình lượng thuốc thử, độ axit... và chế hóa 
trong các điều kiện như nhau để chuyển định lượng X thành hợp 
chất có màu. Sau đó định mức để hai bình có thể tích bằng 
nhau. 


c° 
¬ 
¬ 


Tiến hành đo bằng một trong ba cách sau : 


a) Dùng ống hình trụ có khớa (gọi là sắc kế tháo). Đổ hai 
dung dịch 1 và 2 vào hai ống hình trụ có khóa l và 2 (hai ống 
trụ có đáy phẳng, dày như nhau và quan sát màu của dung dịch 
từ trên xuống). Dùng khóa để điều chỉnh lượng chất lỏng trong 
hai ống, đến khi nào màu của hai ống trụ như nhau. Đọc chiều 
cao bị và bạ của dung dịch trong hai ống và ta tính được C,. 
VÌ màu trong hai ống bằng nhau nên : 
bị,C 
bạ 


a 





bịC, = bạC, => Œ = 


b) Dùng sắc kế nhúng. Đổ hai dung dịch ! và 2 vào hai 
ống hình trụ 1 và 2 có đáy phẳng đều bằng thủy tỉnh trong 
suốt. Các ống này được đặt trên các giá kim loại có thể di 
chuyển lên xuống hoặc cố định. Các ống trụ 3, 4 được chế tạo 
bằng thủy tỉnh quang học loại tốt, trong suốt. Mặt trên và dưới 
song song. Các ống trụ 3, 4 có thể cố định (khi 2 ống 1, 2 di 
chuyển) hoặc di chuyển (khi 2 ống 1, 2 đặt cố định). Hệ thống 
răng cưa cho phép nâng hay hạ ống hình trụ l1, 2 (hoặc 3, 4) 
gắn với một du xích di chuyển dọc theo thước đo gắn chặt với 
giá. Điều chỉnh đến khi màu của hai bên bằng nhau. Đọc chiều 
cao bị và bạ trên du xích và tính C,. 


©) Dùng máy để đo hấp thụ ánh sáng của dung dịch (đo 
mật độ quang A) với cuvet cố bề dày là b(cm) ở cùng một bước ' 


sóng ánh sáng tới. 


A2 = £bCx } Aa Cx Ma & 2/2 
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1.3.4. Phương pháp dường chuẩn 

Khi phân tích hàng loạt mẫu, dùng phương pháp đường 
chuẩn sẽ cho phép phân tích và tính toán kết quả khá nhanh. 

Trước hết phải pha chế một dãy dung dịch chuẩn có lượng 
dung dịch chuẩn tăng dần, còn lượng thuốc thử, độ axit và các 
điều kiện chế hóa khác như nhau. Đo A của dãy dung dịch và 
lập đồ thị A = f(c) gọi là đường chuẩn. Để định lượng chất X 
có trong các dung dịch phân tích, ta tiến hành pha chế các dung 
dịch cẩn phân tích trong điểu kiện giống như xây dựng đường 
chuẩn rồi đem đo A của chúng với điều kiện đo như khi đo với 
dãy dung dịch chuẩn được các giá trị Ax,, Ax;... Dùng đồ thị 
ta sẽ tính được các giá trị xi, x;.. 

Phương pháp này có ưu điểm là xác định được hàng loạt 
mẫu nhưng để đo A cần phải có máy, máy đo càng chính xác 
thì kết quả phân tích càng tin cậy, song để dùng được phương 
pháp này, sự hấp thụ ánh sáng của các dung dịch phải tuân theo 
định luật Bia. 


1.3.5. Phương pháp thêm 


Nguyên tắc tiến hành phân tích bằng phương pháp này như 
sau : lấy cùng một lượng dung dịch cẩn phân tích (C,) vào hai 
bình định mức 1 và 2. Thêm vào bình 2 một lượng dung dịch 
chuẩn của chất phân tích (C ). Thực hiện phản ứng hiện màu ở 
cả hai bình trong các điều kiện tối ưu đã chọn hoàn toàn như 
nhau. Đem đo mật độ quang của hai dung dịch ở 4 hay kính 
lọc thích hợp và bằng cùng một cuvet. 

Theo định luật Lãmbe - Bia ta có : 

A, £bC, (dung dịch không thêm) 
A, = £b (Œ + CC) (dung dịch có thêm) 


a 
ính đ C Sn, 
Ta tính được : “an 
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Dùng phương pháp này ta có thể loại trừ được ảnh hưởng 
của các ion lạ có trong dung dịch phân tích, phương pháp này 
cũng được dùng để kiểm tra độ đúng đắn của phép xác định. 


1.3.6. Phương pháp vi sai 


Để xác định một chất bằng phương pháp trắc quang (đo A) 
thì điều kiện trước tiên là sự hấp thụ ánh sáng phải tuân theo 
định luật Lãmbe-Bia ; nghĩa là ta chỉ xác định được trong khoảng 
nồng độ từ C¡ đến C; là khoảng A = f(C) là một hàm tuyến 
tính Để mở rộng khoảng nồng độ có thể xác định được bằng 
phương pháp trắc quang người ta dùng phương pháp vi sai. 

Nội dung của phương pháp vi sai như sau : Một dung dịch 
có nồng độ đớn hơn C;, tức là nằm ngoài khoảng tuân theo định 
luật Bia), nếu đo A của dung dịch này với dung dịch so sánh là 
dung môi thì giá trị A rất lớn nên kết quả đo không chính xác. 
- Để tăng độ chính xác của phép đo ta dùng phép đo sau (gọi là 
phép đo vi sai) : 

Dung dịch cố nồng độ C;¡ đớn) nên đo A so với dung môi 
được giá trị A; (lớn). 

Dung dịch có nồng độ C; (lớn) với C; > C, đo A so với 
dung môi ta được Ä; (lớn). 

Nếu ta dùng dung dịch I làm dung dịch so sánh để đo A 
của dung dịch 2 thì giá trị mật độ quang tương đối tàu) đo 
được sẽ là hiệu giá trị mật độ quang 'A;^~ AI = = Ai: Sếi 


Tương tự nếu dung dịch phân tích có: Cu SN và đo A . 
của dung dịch với dung dịch so sánh là dung dịch 1 ta cũng được 


Anud = Ây - Ai 
Theo định luật Lãmbe - Bia ta có : 
Aá = AT Ai = EbC; - cbC¡ = £b(C; - C¡) 
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Rút ra : So 


Aja (C¿ — Ởj) _. 
b4 Ata 1 


2. PHƯƠNG PHÁP TRẮC QUANG ĐỘ ĐỤC 


Cơ sở của các phương pháp trắc quang độ đục là dựa vào 
hiện tượng hấp thụ hay tán xạ ánh sáng bởi các hạt huyền phù 
(keo) có trong dung dịch. 

Phương pháp phân tích dựa trên sự đo cường độ dòng sáng 
khuếch tán (tán xạ) l¡ bởi các hạt keo (huyền phù) trong dung 
dịch gọi là phương pháp khuếch đục. 

Phương pháp phân tích dựa trên sự đo sự giảm cường độ 
dòng sáng sau khi đã đi qua dung dịch keo do các hạt keo hấp 
thụ mất một phần gọi là phương pháp hấp dục. 


2.1. Phương pháp khuếch dục 


Cường độ dòng sáng khuếch tán (I) do các huyền phù sinh 
ra tuân theo phương trình Rơ-lây (Relay) 


^Ä+^~~r=¬=~~—=—~T-<e.~===< 








lr 


Hình 26 Đường di của tia sáng qua hệ keo 


tà 
là) 
¬ 


2 
¬s( 1l + cos2ổ) 


trong đó : n¡ và n là chiết suất của hạt huyền phù và của dung môi 
NÑ - tổng số các hạt huyền phù trong dung dịch (~ €) 
V - thể tích hạt huyền phù 
Â - bước sóng ánh sáng tới (lo) 
r - khoảng cách từ dung dịch tới người quan sát 
Ö - góc tạo bởi giữa tia tới và tia khuếch tán, nếu ta 
đo những tia khuếch tán vuông với tia tới thì Ø8 = 907. 
Nếu ta đo một loại keo, cùng một dung môi, vị trí quan sát 
cố định thỉ nị, n, r, không đổi. Khi đó phương trình Rơlây được 
viết giản lược như sau : 
NVZ 
ở Tin nạn 
Cường độ dòng khuếch tán I,, tỷ lệ với số hạt huyền phù N 
(tức là tỷ lệ với nồng độ chất phân tích), kích thước hạt huyền 
phù V và bước sóng của ánh sáng tới. Sự phụ thuộc này rất phức 
tạp, tùy thuộc vào điều kiện tiến hành thí nghiệm. 
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2.2. Phương pháp hấp đục 


Dựa trên sự đo cường độ dòng Tiết kL Sau. khi bị các hạt 


NHI lộ 
huyền phù hấp thụ còn lại ra khỏi dung dịch. Tỷ lệ T tuân theo 
t 


phương trình sau. 


lê Cbd2 
l1 =k 4 
t d° + œ2 


trong đó :- 
C - Nồng độ các phần tử (hạt keo) hấp thụ ánh sáng trong 
dung dịch. 


b - Chiêu dày lớp dung dịch 
d - Đường kính trung bình của các hạt keo 
k, z - Những hệ số, tùy thuộc vào bản chất các hạt keo, 
phương pháp đo 
Â - Bước sóng của ánh sáng tới lọ 
Nếu d, k, ø, Â = const thì : 
1 
lg ~ = KhC 
1 
Vậy phương trình cơ bản của phương pháp hấp đục cũng là 
phương trình cơ bản của định luật Lãmbe - Bia. Trong hấp đục ta 
vẫn dùng phép đo mật độ quang (A). 


lễ 
A = lạT = KbC 
t 


và có thể dùng các máy trắc quang để đo hấp đục: 


2.3. Điều kiện tiến hành thí nghiệm khi phân tích trắc 
quang độ dục 


Dựa vào hai phương trình cơ bản của phương pháp khuếch 
đục () và hấp đục (A) ta thấy phương pháp phân tích phụ thuộc 
rất nhiều vào điều kiện tiến hành thí nghiệm (phương pháp chế 
tạo các dung dịch keo). Khi phân tích bằng phương pháp trắc 
quang độ đục cần phải tuân thủ nghiêm ngặt các điều kiện thực 
nghiệm thì mới cho kết quả tốt và lặp lại. Các điều kiện đó là 
* Các hạt huyển phù phải ít tan 
* Các hạt huyền phù điều chế được phải đồng nhất, muốn 
vậy trong các thí nghiệm, các yếu tố sau đây phải được tuân thủ 
nghiêm ngặt và giống nhau trong mọi thí nghiệm. 

a) Nông độ của ion và thuốc thử khi cho phản ứng với nhau 
để hình thành kết tủa. 
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b) Tỷ số nồng độ của các dung dịch lúc trộn vào nhau. 

c) Thứ tự và tốc độ trộn các dung dịch. 

d) Thời gian cần thiết để thu được độ đục cực đại. 

đ) Độ ổn định của các hạt keo. 

e) Sự có mặt của các chất điện giải ngoại lai. 

gø) Nhiệt độ 

h) Sự có mặt các chất bảo vệ keo (gelatin, gôm arabic, hồ 
tỉnh bột, poliancol ...). 

* Các hạt huyền phù chế tạo được phải bền với thời gian, 
không bị lắng đọng. 


3. PHƯƠNG PHÁP PHÁT QUANG (HƯỲNH QUANG) 


Một chất khi hấp thụ một năng lượng nào đó thỉ hệ electren 
trong phân tử bị kích thích, ta nói phân tử ở trạng thái kích 
thích. Trạng thái kích thích là trạng thái không bền, nó chỉ tồn 
tại trong khoảng 10 giây ; có xu hướng trở về trạng thái ban 
đầu ; khi trở về trạng thái ban đầu nó lại phải toả ra phấn năng 
lượng đã hấp thụ. Năng lượng giải toả đó dưới dạng ánh sáng 
nên được gọi là hiện tượng phát quang. 

Hiện tượng phát quang đã biết từ lâu. Song việc xây dựng 
lý thuyết của hiện tượng và ứng dụng nó vào thực tiễn thÌì mới 
chỉ bất đẩu từ khi phát hiện ra tính chất lượng tử của ánh sáng.- 


Sự phát quang xảy ra trong dung dịch và trong các chất khí 
là sự phát quang do những trung tâm rời rạc, nhưng sự phát 
quang xảy ra ở các chất rắn (tinh thể) là sự phát quang do toàn 
bộ chất tham gia vào sự biến đổi năng lượng hấp thụ được thành 
ánh sáng. 

So với phương pháp trắc quang thì phương pháp phát quang 
có những nét đặc trưng quan trọng sau : Một phần năng lượng 
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hấp thụ (gọi là năng lượng kích thích) tất yếu phải chuyển thành 
dạng nhiệt, do đó phần năng lượng còn lại giải toả ra dưới dạng 
ánh sáng (E,.) phải nhỏ hơn năng lượng hấp thụ (E„). Như vậy 
trong phát quang thường có hệ thức : 

đm > đ ng 

hưyca > hư 

hz- > hy với e là tốc độ ánh sáng. 

n LÊ 8 

QUY FA Âm < Âpg 

Vậy phổ phát quang bao giờ cũng chuyển dịch về phía bước 
sống dài hơn so với phổ hấp thụ của chất đó (xem hình 2.7. 1 là 
phổ hấp thụ và 2 là phổ phát quang). 

Để đo cường độ 
của dòng sáng huỳnh 
quang (I„) ta chỉ đo ở 
phương tạo với tia tới 
(tia kích thích) một 
góc 4ð” hay 902 hoặc 
1859... Để tránh ảnh 
hưởng của các tia 





truyền qua. 
R : À (nm) 
Cường độ của Hình 27. Sự chuyển dịch phổ phát quang 


dòng sáng phát quang ƒ- lời REP' tà 
bị ảnh hưởng bởi các St HỘ HỘP HH 
yếu tố sau : 

da) Ảth hưởng của bước sóng ónh sóng kích thích 

Bức xạ huỳnh quang chỉ phát ra khi chất hấp thụ một năng 
lượng (hz) đủ lớn (thường là các tia sáng trong vùng tử ngoại) để 
chuyển hệ electron trong phân tử lên trạng thái kích thích. Nếu 
dùng ánh sáng kích thích có năng lượng lớn (Â ngắn) thỉ cũng 
chuyển hệ electron của phân tử lên trạng thái kích thích, năng 
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lượng biến thành bức xạ huỳnh quang sẽ không đổi, năng lượng 
còn dư sẽ biến thành nhiệt. Nếu tăng Â của ánh sáng kích thích 
lên mà cường độ dòng huỳnh quang không đổi tức là hiệu suất 


l7 
huỳnh quang (B = __ sẽ tăng lên. Song nếu tăng 4ạ, đến giới 
hi 


hạn vừa đủ để chuyển hệ electron trong phân tử lên trạng thái 
kích thích mà tăng nữa lên thỉ năng lượng của ánh sáng hấp thụ 
sẽ không đủ để kích thích phân tử nên sự phát quang sẽ tất 
(hỉnh 2.8). 

Hiện tượng trên đã p 
được Vavilôp nghiên cứu 
và phát biểu thành định 
luật sau : Khi tăng bước 
sóng của ánh sáng kích 
thích thì hiệu suất huỳnh 
quang sẽ tăng lên, nhưng 
tăng đến một giới hạn 
nào đó thỉ nó giảm xuống 
rất nhanh và bằng không 
khi bước sóng ánh sáng Hình 28. Sự phụ thuộc của hiệu suất 
kích thích tiếp tục tăng. huỳnh quang vào Àu 





b) ìh hưởng của nồng dộ 
Cường độ của bức xạ phát quang tỷ lệ với X7 ko Lưng 
quang và cường độ của dòng sáng kích thích.. 


lạ = K KCb 


Trong lạ - cường độ dòng bức xạ huỳnh quang 


lo - cường độ dòng sáng kích thích 


K - hệ số, phụ thuộc vào bản chất phát quang và - 
độ dài sóng kích thích. 


C - nồng độ chất phát quang trong dung dịch (mol/]) 
b - bề dày lớp dung dịch 


c2 
là 
©® 


Biểu thức trên cho thấy lạ tăng tỉ lệ thuận với nồng độ 
chất phát quang (C). Song sự tỷ lệ đó chỉ tuân theo trong một 
giới hạn nồng độ nhỏ (107 - 10'^ mol) (xem hình 2.9). 

Nếu nống độ C tăng vượt quá giới hạn đó, thì cường độ 
phát quang tăng rất ít và dần dần tắt hẳn, sự tất bức xạ huỳnh. 
quang do sự tăng nồng độ gọi là sự tắt huỳnh quang nồng độ. 
Điều đó có thể do khi nồng độ lớn có sự hình thành các tập 
hợp phần tử là những trung tâm không hấp thụ ánh sáng kích 
thích nên không phát quang. Cũng có thể do ở nồng độ lớn 
khoảng cách giữa các 
trung tâm phát quang 
trong dung dịch giảm dẫn 
tới các phần tử hấp thụ 
ánh sáng kích thích và 
truyền một phần năng 
lượng hấp thụ được cho 
các phần tử khác có 
trong dung dịch chứ 
không chuyển lên trạng 
thái kích thích nên không Hình 29. Sự phụ thuộc của cường độ 
phát quang được. bức xạ phát quang vào nồng độ 


lpq 





Như vậy phương pháp phân tích phát quang chỉ dùng để 
phân tích những hàm lượng rất nhỏ. 


c) .Ảth hưởng của nồng dộ ion HÀ uò dung môi. 


Dung môi và pH của dung dịch cố ảnh hưởng rất lớn tới 
khả năng phát huỳnh quang của các chất huỳnh quang, đặc biệt 
là các hợp chất nội phức tạo nên từ các ion kim loại với các 
phối tử hữu cơ bởi vì thay đổi dung môi có thể dẫn tới sự thay 
đối độ bền liên kết của phức hoặc tạo thành các hợp chất phức 
sonvat. Thay đổi pH dung dịch có thể dẫn tới sự phá hủy phức 
hay tạo thành phức có thành phần khác không phát quang. 


Vì vậy khi phân tích bằng phương pháp phát quang cần phải 
nghiên cứu để chọn dung môi và giá trị pH tối ưu cho quá trình 
xác định. 

d) ẢAth hưởng của nhiệt dộ 

Thông thường khi nhiệt độ tăng thì khả năng phát huỳnh 
quang của các chất phát quang giảm. 

Khi tăng nhiệt độ thì độ nhớt của dung dịch giảm dẫn tới 
làm tăng độ dao động nội phân tử do đớ làm yếu liên kết trong 
phân tử, có thể làm biến dạng phân tử hay phân li phân tử. 
Những biến chuyển đó sẽ làm thay đổi tính chất huỳnh quang 
của phân tử. Ngược lại ở nhiệt độ thấp thì dao động trong phân 
tử giảm và thực tế không có sự chuyển hóa dao động nhiệt, do 
đó hiệu suất và cường độ huỳnh quang của chất tăng lên, đặc biệt 
là các chất hữu cơ và phức của kim loại với phối tử hữu cơ thì 
sự phát quang tăng lên rất nhiều khi giảm nhiệt độ. Có nhiều 
chất ở nhiệt độ thường thì không phát huỳnh quang, nhưng ở 
nhiệt độ thấp lại phát huỳnh quang mạnh. 

d) Ảnh hướng của các ion lợ 

Các chất lạ có mặt trong dung dịch gây ảnh hưởng lớn đến 
việc phân tích huỳnh quang. Nhiều chất lạ làm tắt huỳnh quang ; 
chẳng hạn Na;SO;. Na;S;O+. KMnO,...., làm tát huỳnh quang của 
rezorafn. Song lại có chất lạ làm tăng khả năng phát quang, 
chẳng hạn ion SO¿”~ làm tăng tính huỳnh quang của quinin ... 

Các chất lạ có thể gây những ảnh hưởng hóa học hay vật - 
lý khác nhau đối với chất huỳnh quang. 

Do đó khi nghiên cứu hiện tượng huỳnh quang, nhất là 
nghiên cứu phân tích định lượng cần phải nghiên cứu chặt chẽ 
ảnh hưởng của các ion lạ có trong dung dịch phân tích, đối với 
lon lạ có tác dụng làm tăng khả năng phát quang thì cần tìm 
điều kiện lợi dụng tính chất này của nó để tăng độ nhạy của 
phép phân tích. Còn với các ion lạ có tác dụng làm giảm khả 
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năng phát huỳnh quang của chất phát quang thì cẩn tỉm cách 
loại trừ chúng. Cách loại trừ ảnh hưởng của các chất lạ cũng 
giống như trong phân tích trắc quang. 


e) Nguyên tác chung để xóc dịnh các chất uô cơ bằng phương 
phóp huỳnh quang. 

Các hợp chất hữu cơ dễ phát huỳnh quang hơn các chất vô 
cơ. Nói chung tất cả các chất dù là hữu cơ hay vô cơ đều có khả 
năng định lượng được bằng phương pháp huỳnh quang nếu như 
tỉm được điều kiện thích hợp. 

Trong các chất vô cơ, chỉ có một số nguyên tố có khả năng 
phát huỳnh quang trong dung dịch dưới dạng ion đơn (các muối 
urani và một số nguyên tố đất hiếm). Đối với hầu hết các chất vô 
cơ muốn phân tích bằng huỳnh quang đều phải chuyển chúng 
thành phức chất với các thuốc thử hữu cơ thích hợp. 

Việc phân tích các nguyên tố bằng phương pháp huỳnh quang 
nhờ các thuốc thử hữu cơ dựa trên khả năng sau : 

Chuyển nguyên tố cần xác định thành hợp chất huỳnh 
quang bằng thuốc thử. Thuốc thử dư không phát huỳnh quang 
hoặc phát huỳnh quang rất yếu trong điều kiện kích thích hợp 
chất phức. 


Chuyển nguyên tố cần xác định thành hợp chất huỳnh 
quang, khả năng phát huỳnh quang của phức khác hẳn khả năng 
phát huỳnh quang của thuốc thử dư. 


* 


Chiết các phức huỳnh quang ra khỏi dung dịch (để loại 
trừ ảnh hưởng của các chất lạ, thuốc thử dư ...). 


* 


Xác định theo độ tất huỳnh quang của chất phát quang. 
Sự tắt đó có thể do ion cần xác định làm phân hủy phức huỳnh 
quang tạo thành một phức bền hơn nhưng không phát huỳnh 
quang ; có thể do tạo với thuốc thử huỳnh quang thành hợp chất 
không phát huỳnh quang, ví dụ để xác định kẽm ta có thể cho 
tác dụng với dung dịch huỳnh quang rodamin có mặt thioxianat, 
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khi đó Zn^`“ sẽ tạo thành phức kẽm - thioxianat - rodamin không 
phát huỳnh quang. 

Một trong các phương pháp huỳnh quang gián tiếp là sử 
dụng hiện tượng huỳnh quang làm chỉ thị cho phép chuẩn độ. 
Chất chỉ thị huỳnh quang được áp dụng trong hầu hết các phương 
pháp phân tích thể tích như trung hòa, kết tủa, oxi hóa khử... 


Để định lượng bằng phương pháp phát quang người ta cũng 
dùng các phương pháp so sánh, đường chuẩn và phương pháp 
thêm giống như các phương pháp trắc quang khác. 


4. PHƯÓNG PHÁP QUANG PHỔ PHÁT XẠ 


Để phân tích bằng phương pháp quang phổ phát xạ một chất 
nào đố trong một mẫu phân tích ta làm các bước sau : 


a) Trước hết phải dùng một nguồn năng lượng để biến mẫu 
thành hơi rồi chuyển nguyên tố cần xác định thành nguyên tử 
(giai đoạn này gọi là quá trình nguyên tử hóa mẫu). 

b) Tiếp theo dùng năng lượng để kích thích nguyên tử, 
chuyển nguyên tử lên trạng thái kích thích, ở trạng thái kích 
thích nguyên tử chỉ tổn tại ~ 10 giây, nó lập tức trở về trạng 
thái cơ bản và giải phóng ra những bức xạ. 

c©) Dùng một hệ thống phân li quang học để tách chùm bức 
xạ đó thành những tia đơn sắc, ứng với mỗi tia đơn sắc sẽ tạo ra 
một vạch phổ ; loại phổ này gọi là phổ phát xạ. 

đ) Dựa vào vị trí của vạch phổ ta có thể phân ch định ˆ 
tính được các nguyên tố có trong mẫu phân tích. Nếu đo cường 
độ vạch phổ thì ta có thể định lượng được nguyên tố cần phân 
tích. 

Như vậy năng lượng kích thích quyết định sự xuất hiện vạch 
quang phổ ; còn cường độ vạch quang phổ là do số nguyên tử 
của nguyên tố khảo sát tức là nồng độ (có trong pÌasma là đám 
hơi nguyên tử giữa hai cực) quyết định. 
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Cường độ vạch quang phổ (D liên hệ với nồng độ C bằng 

phương trình Schaibelomakin 
I = aCP 

Trong đó a - hệ số tỉ lệ ; C - là nồng độ chất phân tích ; b 
- là hằng số thực nghiệm ; b = 1 khi nồng độ C nhỏ còn b < l1 
khi € lớn. Vi vậy để có sự phụ thuộc tuyến tính giữa I và C, 
người ta thường dùng phương pháp phổ phát xạ để phân tích 
những chất có hàm lượng rất nhỏ. 

Phương trỉnh trên là phương trình cơ bản dùng trong phân 
tích định lượng bàng quang phổ phát xạ. Để ghỉ cường độ vạch 
quang phổ I người ta thường dùng kính ảnh. 


4.1. Sự kích thích quang phổ 


Muốn phân tích một mẫu bằng quang phổ phát xạ (QPPX) 
trước hết phải làm cho mẫu ấy trở thành nguồn phát xạ. Quá 
trình này gọi là quá trình kích thích quang phổ. Nguồn năng lượng 
dùng để kích thích quang phổ gọi là nguồn kích thích. 

Tùy theo yêu cầu phân tích mà điều kiện kích thích có khác 
nhau. Chẳng hạn để phân tích định tính cần nguồn kích thích 
để tạo được phổ mà trên phổ đó có thể tìm thấy các vạch phổ 
đặc trưng (nhạy nhất) của nguyên tố cần phân tích mà không bị 
những vạch khác trùng lặp, cản trở. Nguồn kích thích hồ quang 
thoả mãn yêu cầu này vì nó tạo ra chủ yếu là các vạch phổ 
nguyên tử. Nhưng để phân tích định lượng thì đòi hỏi nguồn kích 
thích chẳng những có độ nhạy tốt mà còn phải đảm bảo độ lặp 
lại nữa. Nguốn kích thích cho độ nhạy tốt là nguồn cho ta những 
phổ mà cường độ vạch phổ thay đổi phù hợp với nồng độ của 
chất cần xác định trong một giới hạn nồng độ càng rộng càng 
tốt. Còn khả năng lặp lại tốt là ở những điều kiện hoàn toàn 
như nhau sẽ cho ta các vạch quang phổ có cường độ hay tỉ số 
cường độ của vạch phổ phân tích với vạch so sánh hoàn toàn 
như nhau. 
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Các nguồn kích thích thường dùng trong quang phổ phát xạ 


là : 


1. Ngọn lửa đèn khí. Hỗn hợp khí dùng để đốt có thể khác 
nhau sẽ cho nhiệt độ khác nhau. Chẳng hạn : 


Hỗn hợp khí Hạ + O¿ cho ngọn lửa có nhiệt độ 2100°C 
# C;H¿ + không khí = 22509 
& CạHa + O› = 3050°C 
_ Dixianozen + _ B000°Œ 


Dùng nguồn kích thích ngọn lửa đèn khí có ưu điểm là cho 
phép ta chọn được nhiệt độ kích thích tùy ý và nhiệt độ khá ổn 
định ; nhưng có nhược điểm là cường độ vạch phổ thay đổi rất 
nhiều khi thay đổi thành phần hỗn hợp mẫu phân tích. 

2. Hồ quang điện một chiều. Đây là nguồn kích thích dùng 
trong định tính tốt nhất vì nó tạo ra chủ yếu là các vạch phổ 
nguyên tử. 


Hồ quang điện một chiều đảm bảo độ nhạy tốt, nhưng do 
nhiệt độ cao nên điện cực bị ăn mòn nhanh làm cho khoảng cách 
giữa hai điện cực không được cố định trong quá trình phân tích, 
do đó điều kiện kích thích mẫu không ổn định dẫn tới độ lặp lại 
của phép phân tích rất tồi. Do vậy 
hổ quang điện một chiều chỉ dùng 
trong phân tích định tính. 


3d.. Hồ quang điện xoay chiều 


Hồ quang điện xoay chiều có 
độ nhạy tốt, đồng thời có độ lặp 
lại tốt, khí đốt cháy, các điện cực 
gần như không bị ăn mòn vì các 
điện cực liên tục được đổi dấu 
tuần hoàn. Do vậy hồ quang điện 
xoay chiều được dùng trong phân 
tích định lượng. 





Hình 210 Các điện cực và sự xuất 
hiện pÏlawna trong QPPX. 
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Ngoài các nguồn kích thích trên, người ta còn dùng các 
nguồn kích thích khác như tia điện, tia laze. 

Hồ quang điện xuất hiện khi ta nối hai điện cực bằng than 
quang phổ (cố khoảng cách d + 4 mm) với một thế hiệu nổ 
(na = 8 + lỗ kV). Nhiệt độ giữa hai điện cực rất nóng làm 
cho mẫu phân tích nóng chảy thành lỏng rồi thành hơi (hoặc 
thăng hoa từ rắn sang hơi ngay), sau đó các phân tử khí bị 
phân hủy thành các nguyên tử, các nguyên tử tiếp tục bị kích 
thích hay bị ion hóa, kết quả là ở khoảng gìữa hai điện cực có 
một lớp khí gồm các nguyên tử, ion, các electron và cả các phân 
tử. Lớp hơi này rất nóng nên phát sáng. Người ta gọi lớp hơi 
đó là plasma nhiệt hay plasma hồ quang (hỉnh 2.10). 


4.2. Mẫu phân tích 
Trong mẫu phân tích gồm 3 loại nguyên tố sau : 
* Nguyên tố cần phân tích gọi là nguyên tố thứ nhất. 


* Nguyên tố mà phổ của nó được dùng để so sánh với phổ 
của nguyên tố cần phân tích gọi là nguyên tố thứ hai. 


* Các nguyên tố khác 2 nguyên tố trên có trong mẫu gọi 
là nguyên tố thứ ba. 

Sự có mặt của nguyên tố thứ ba trong mẫu phân tích sẽ 
làm thay đổi điều kiện vật lý và hóa học trong quá trình làm 
bay hơi mẫu, cũng như quá trình kích thích, ion hóa mẫu, do 
đó làm thay đổi cường độ vạch phổ của nguyên tố cần phân tích. 
Ảnh hưởng của nguyên tố thứ ba có thể là tốt (làm tăng độ 
nhạy, độ chính xác của phép phân tích) nhưng cũng có thể là 
xấu. Do đó phân tích một mẫu bằng phương pháp quang phổ 
phát xạ trước hết phải nghiên cứu chọn nguyên tố so sánh. 
Nguyên tố so sánh phải có trạng thái phát xạ gần như nguyên 
tố phân tích (năng lượng kích thích của chúng không quá khác 
nhau, sự khác nhau không quá 0,06 eV) ; vạch phổ của chúng 
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không bị các vạch phổ khác gây nhiễu và khoảng cách giữa hai 
vạch phổ không quá xa nhau : Cường độ vạch phổ biến thiên tỷ 
lệ với nồng độ và ít bị ảnh hưởng khi điều kiện kích thích thay 
đổi. 

Tiếp theo phải nghiên cứu ảnh hưởng của nguyên tố thứ ba 
để loại bỏ tác dụng xấu và tăng cường tác dụng tốt của nó trong 
quá trỉnh phân tích. Trong phân tích QPPX người ta thường 
nghiên cứu đưa thêm các chất phụ gia vào mẫu phân tích. Chất 
phụ gia có tác dụng. 

* Điều chỉnh quá trình bay hơi của mẫu cho phù hợp với đối 
tượng phân tích và điều kiện thí nghiệm. 

* Loại bỏ hoặc hạn chế tối đa sự sai khác về cấu trúc và 
thành phần của mẫu là những nguyên nhân gây ra những sai số 
lớn trong phân tích định lượng. 


°* Ổn định plasma (nhiệt độ, áp suất v.v.) 


Chất phụ gia thường dùng là các chất dễ bay hơi, dễ kích 
thích như : bột than quang phổ, bột grafñit, các oxit hay muối 
halogenua của các kim loại kiềm, kiểm thổ. Chất phụ gia có tác 
dụng làm tăng nhanh sự bay hơi và đi vào plasma của nguyên tố 
phân tích được gọi là chất mang quang phổ ; còn chất phụ gia có 
tác dụng làm ổn định nhiệt độ của hồ quang thì gọi là chất đệm 
quang phổ. 


4.3. Đo quang phổ Si ‡no in 
Để đo quang phổ người ta dùng máy quang phổ. Máy quang - 
phổ gồm 3 bộ phận chính sau : 


1. Bộ phận nguyên tử hóa mẫu : biến mẫu thành hơi, thành 
phân tử rồi thành nguyên tử, tạo thành plasma giữa hai điện cực 
và ở đó nguyên tử được kích thích. 

2. Bộ phận phân li chùm sáng bức xạ phát ra thành phổ 
bằng lăng kính hay cách tử. 
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ở. Bộ phận ghi đo phổ do máy phân tán ra được quan sát 
trực tiếp bằng mắt hoặc bằng cách chụp phổ đó lên kính ảnh 
hay ghi bằng tế bào quang điện hoặc tế bào nhân quang điện. 

Trong phân tích quang phổ thường dùng nhất là phương 
pháp chụp phổ bằng kính ảnh khi đó trên kính ảnh sẽ xuất hiện 
các vạch phổ thuộc miền phải khảo sát, gây ra một độ đen tùy 
thuộc vào cường độ của vạch phổ. 


Để phân tích định lượng, sau khi chụp phổ ta rửa kính ảnh 
bằng thuốc hiện hình và thuốc định hình rồi đo độ đen của vạch 
phổ trên máy vi quang kế. 


4.4. Phân tích định tính bằng QPPX 
4.4.1. Nguyên tắc 


Nguyên tử của các nguyên tố hóa học khác nhau có cấu trúc 
-khác nhau, khi bị kích thích các nguyên tử hay ion của chúng 
sẽ phát ra các bức xạ có bước sóng khác nhau. Chụp những bức 
xạ ấy thì sẽ thu được những vạch phổ đặc trưng cho mỗi nguyên 
tố. Dựa vào những vạch phổ đặc trưng ta có thể phát hiện được 
trong mẫu phân tích có những nguyên tố nào. 


Phổ của mỗi nguyên tố có rất nhiều vạch (hàng trăm, hàng 
ngàn vạch, đối với Fe, W có tới dăm ngàn vạch). Khi phân tích 
ta chỉ chọn những vạch có cường độ lớn và không bị lẫn với vạch 
phổ của các nguyên tố khác. Thường người ta dùng các vạch phổ 
đặc trưng đó là những vạch phổ xuất hiện với nồng độ của 
nguyên tố bé nhất có nghĩa là khi giảm nồng độ chất phân tích 
xuống dần thì vạch phổ đặc trưng mất sau cùng, nên vạch phổ 
đặc trưng còn gọi là vạch phổ cuối cùng hay vạch phổ cơ bản. 


4.4.2. Các phương pháp phân tích định tính 


1. Phương pháp nhìn trực tiếp phổ bằng mắt (t dùng). Đối 
với những nguyên tố có ít vạch phổ và các vạch phổ nằm trong 


K= 


vùng khả kiến thì có thể cho các vạch phổ hiện lên màn chắn 
và quan sát trực tiếp bằng mát hay qua kính lúp. 

Ví dụ : Li có vạch 6708 Ả (đỏ) và 6103 Ả (da cam) 

Na - 5893 Ä (vàng) 
K - 7682 Ä (đỏ) và 7044 Ä (tím) 

2. Phương pháp dùng nguyên tố so sánh (cũng ít dùng). Ví 
dụ, muốn phát hiện Cu trong mẫu phân tích ta trộn nguyên tố 
Cu với bột than rồi chụp phổ của nó cùng với phổ của mẫu phân 
tích trên cùng một kính ảnh trong cùng một điều kiện. 5au khi 
chế hóa kính ảnh ta so sánh hai phổ với nhau trên máy chiếu 
xem mẫu phân tích có những vạch đặc trưng trùng với những 
vạch trong mẫu có đồng sẽ biết được trong mẫu phân tích có 
đồng hay không. 

ở. Phương pháp dùng Atlat (hay dùng nhất). Để tiết kiệm 
thời gian và mẫu chuẩn, người ta đã in sẵn những vạch phổ đặc 
trưng của các nguyên tố lên những tấm bìa cứng cùng với phổ 
của sắt (vì sắt có nhiều vạch phổ và các vạch phổ trải đều trên 
toàn thang bước sóng và các vạch phổ của sắt đã được xác định 
khá chính xác) làm vạch chuẩn. Những tấm bìa ấy gọi là Atlát. 
Khi cần định tính một mẫu nào đớ, người ta chụp phổ của mẫu 
cùng với phổ của sắt lên cùng một kính ảnh. Sau khi chế hóa 
kính ảnh và để khô, dùng máy chiếu để chiếu phổ chụp được 
lên atlat sao cho hình chiếu của phổ sắt trùng với phổ sắt in 
trên atlat rồi so sánh các vạch phổ của mẫu phân -tích với các 
vạch phổ của atlat của các nguyên tố để tìm các nguyên tố có 
trong mẫu phân tích. 3 


4.5. Phân tích bán định lượng 


Khi phân tích một nguyên tố nào đó trong một mẫu trước 
hết cần phải nghiên cứu để tìm điều kiện phân tích tốt nhất đã. 
Các điều kiện đó là : Chuẩn bị mẫu (mẫu đầu và mẫu phân tích, 
hai loại mẫu này phải có thành phần hóa học dạng hợp chất, cấu 
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trúc và khoảng nồng độ gần đồng nhất với nhau). Chuẩn bị điện 
cực, kính ảnh (phải khảo sát tính chất của kính ảnh qua đường 
cong đặc trưng của kính ảnh để chọn cường độ và thời gian chiếu 
sáng, khe sáng sao cho thích hợp với miền chụp vừa của kính 
ảnh). Khảo sát đường cong bay hơi của mẫu (để chọn nhiệt độ, 
thời gian kích thích và chiếu sáng thích hợp). Chọn chất phụ gia 
và tỈ lệ chất phụ gia thích hợp v.v. 

Để phân tích bán định lượng ta dùng các phương pháp sau : 

1. Phương phóp cốp uạch đồng nhốt 

Ví dụ : Cần định lượng nguyên tố Z trong mẫu phân tích. 

Trước hết phải chọn nguyên tố G làm nguyên tố so sánh, 
lượng nguyên tố G phải đủ lớn, có nhiều vạch phổ. 

Chuẩn bị một số mẫu chuẩn (mẫu đầu) trong đó có hàm lượng 
nguyên tố Z là Z¡, Z2, 2s... Zạ 

Các mẫu chuẩn và mẫu phân tích (Z„,) có lượng nguyên tố G 
như nhau, chụp phổ của mẫu phân tích, và các mẫu chuẩn trong 
cùng điều kiện trên cùng kính ảnh. Mỗi phổ ta tìm 1 vạch phổ Z 
ở một bước sóng nhất định rồi đo độ đen của vạch phổ này xem 
bằng độ đen của vạch phổ nào của G trên phổ : Lập bảng cặp 
vạch phổ có độ đen đồng nhất ấy : 


VÍ dụ - Zụ 22 2+ Z4... 24 
ứng với G;¿ G¿, G¿ G¡.... G¿ 
Ta có cặp 2Z¿ — G¿ 

và cặp Z„— G¿ suy ra 2, = 22. 


4. Phương phóp so sứnh uạch phổ 

Thí dụ : Muốn xác định nguyên tố Z trong mẫu phân tích, ta 
chuẩn bị 1 dãy mẫu đầu có hàm lượng 2\, Z2, 2x... 

Chụp phổ của mẫu chuẩn xen kế với mẫu phân tích : 


ZI› Z2 Z+z 2„ Z4 Z7, .. trên cùng một kính ảnh trong cùng 
điều kiện. Sau đó đo độ đen của vạch phổ tại l bước sóng đã 
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chọn xem độ đen của mẫu phân tích trùng với độ đen của vạch 
phổ tương ứng với mẫu đầu nào thì Z„ bằng với lượng Z có trong 
mẫu đầu đó. 

3. Phương phóp dựa uòo số uạch hiện trên phổ 

Phương pháp này dựa trên nguyên tắc sau : đối với mỗi 
nguyên tố, ứng với mỗi nống độ có một số lượng vạch phổ xuất 
hiện. 

Cách làm như sau : Chuẩn bị một loạt mẫu chuẩn có lượng 
chất cần phân tích tăng dần. Đem chụp phổ rồi dùng máy chiếu 
đếm số vạch và lập bảng liệt kê số vạch phổ ứng với từng nồng 
độ, chụp mẫu phân tích và cũng đếm số vạch, rối đối chiếu với 
bảng liệt kê suy ra nỗng độ của chất trong mẫu phân tích. 


4.6. Phân tích định lượng 


Trong phân tích định lượng, để giảm bớt sai số, ta không 
đo độ đen tuyệt đối (S) của vạch phổ mà người ta đo hiệu số 
độ đen (AS) của hai vạch phổ (1l vạch của nguyên tố phân tích 
và l vạch của nguyên tố so sánh, hai vạch này gọi là cặp vạch 
phân tích). 


AS = §,- 8G 

và lập đồ thị A5 = fdgC), đó là đường chuẩn. 

1. Phương phóp ba mẫu đầu 

Mẫu đầu được chuẩn bị phải thỏa mãn các điều kiện sau. 

+ Thành phần hóa học và cấu trúc gần giống mẫu phân "tích: 

+ Lượng nguyên tố phân tích cho vào phải chính xác. 

+ Cách chế luyện phải gần đồng nhất với mẫu phân tích. 

+ Lượng nguyên tố so sánh trong các mẫu đầu và mẫu phân 
tích phải như nhau. 

Ta lấy ví dụ cụ thể sau, xác định hàm lượng của Mg trong 
hợp kim silumin. Trong hợp kim này hàm lượng của Mg nằm 


trong khoảng 0,1 - 0,5%, hàm lượng AI là chủ yếu. Ta chọn AI 
làm nguyên tố so sánh. 
* Chuẩn bị 3 mẫu đầu. 
Mẫu 1 Mg 01% Còn các thành phần khác như AI 
và S¡ trong cả 3 mẫu đều giống với 
2 0,3% mẫu phân tích 
3: 0,5% Chế luyện giống mẫu phân tích. 
* Chụp phổ của 4 mẫu : 3 mẫu đầu và mẫu phân tích trên 
cùng một kính ảnh và cùng một điều kiện. 
* Chế hóa kính ảnh và chọn bước sóng để đo độ đen của 
các vạch, đối với Mg chọn vạch 2791 Ả còn AI 2816 Ä. 


* 


Các giá trị độ đen đo được ghi trong bảng sau : 


Mẫu Swg(x100)  SAi(x20) AS %Mg Ig#Mg 
1 0,774 1,248 -0,474 0,1 Ki 
2 1,216 1,208 +0,008 0,3 0,52 
3 1,408 1,187 +0,221 0,5 -0,301 
Mẫu phân 
tích (4) 1,114 1,208 0,94 x? 


* Lập đồ thị chuẩn AS-lg%Mg (hình 2.11). 


Dựa vào giá trị AS của mẫu phân tích -0,094, dùng đường 
chuẩn ta tính được lg%Mg trong mẫu phân tích bằng -0,62. 


Ta có : lg%Mg = -0,62 =1I,38. 
Tra đối logarit ta được %Mg = 0,24. 
Vậy hàm lượng của magie có trong mẫu phân tích là 0,24%. 


2. Phương pháp thêm 


Cũng giống phương pháp thêm trong trắc quang, nó được 
dùng khi lượng chất phân tích trong mẫu nhỏ, dùng phương pháp 
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này có thể loại trừ được 
ảnh hưởng của các chất 
lạ đồng thời cũng để 
kiểm tra độ chính xác 
của phép phân tích. 


Nguyên tắc của 
phương pháp như sau 
chuẩn bị l1 đãy mẫu, 
trong dãy đó lượng chất 
phân tích (C,) như nhau, 
nhưng thêm vào các mẫu 
một lượng chất phân tích 


AS 





-0,094Ì----~z++~s~n*>2 


Hình 211. Đồ thị xác định Mẹg bằng 
phương pháp ba mẫu đầu. 


(cùng dạng với chất phân tích trong mẫu phân tích) khác nhau 
rồi đem chụp phổ và đo AS như trên. Lập đồ thị AS - lgC ta 
sẽ tính được giá trị ÌgC, từ đó tính được C, (hình 2.12). 





Hình 212. Đồ thị xác định lượng chất bằng phương pháp thêm. 
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5. PHƯÓNG PHÁP PHỔ HẤP THỤ NGUYÊN TỦ 


5.1. Mở đầu 


Nếu ta chiếu một chùm tia sáng có bước sóng xác định vào 
đám hơi nguyên tử thi các nguyên tử tự do sẽ hấp thụ các bức 
xạ có bước sóng ứng đúng với những tỉa bức xạ mà nó có thể 
phát ra được trong quá trình phát xạ. Phổ sinh ra trong quá 
trình này gọi là phổ hấp thụ nguyên tử. 

Nghiên cứu sự phụ thuộc cường độ một vạch phổ hấp thụ 
của một nguyên tố vào nồng độ C của nguyên tố đó trong mẫu 
phân tích, người ta rút ra được kết luận sau : trong một vùng 
nồng độ C nhỏ, mối quan hệ giữa cường độ vạch phổ hấp thụ và 
số nguyên tử của nguyên tố đó trong đám hơi cũng tuân theo 
định luật Lãmbe - Bia. Nghĩa là nếu cho chùm sáng có cường độ 
Ij qua đám hơi có số nguyên tử tự do là N và bề dẩy là b thì : 


T 
A = lgx = KNb 
1 
A - mật độ quang, chính là độ tắt nguyên tử của chùm sáng 


cường độ I„ sau khi qua môi trường hấp thụ còn lại là Ï,. 

b - bể dày của lớp hấp thụ, trong máy đo phổ hấp thụ 
nguyên tử thì đó là chiều dài của đèn nguyên tử hóa hay cuvet 
graphit nên b là không đổi. 

NÑ - số nguyên tử trong môi trường hấp thụ. 

K¿; - hệ số hấp thụ nguyên tử tại vạch phổ có bước sóng Â. 
Ñạ đặc trưng riêng cho từng vạch phổ hấp thụ và mỗi nguyên tố. 

Vì b = const.nên A = RN. 

Giữa 'N là số nguyên tử trong môi trường hấp thụ với nồng 
độ của nguyên tố trong mẫu phân tích có mối quan hệ với 
nhau. Mối quan hệ này rất phức tạp, nó phụ thuộc vào các điều 
kiện nguyên tử hóa mẫu, thành phần vật lý, hóa học của nguyên 


341 


tố ở trong mẫu. Nhiều kết quả thực nghiệm chỉ ra rằng, trong 
một giới hạn nhất định của nồng độ C, thì mối quan hệ giữa N 
và C được biểu diễn theo công thức : 
N = Kạc 
Trong đó K, là hằng số thực nghiệm, nó phụ thuộc vào tất 
cả các điều kiện hóa hơi và nguyên tử hóa mẫu, còn d được gọi 
là hàng số bản chất, nó phụ thuộc vào từng vạch phổ của từng 
nguyên tố, d có các giá trị bằng l1 và nhỏ hơn 1 ; d bằng 1 khi 
nồng độ C nhỏ và ứng với mỗi vạch phổ đều có một giá trị C = 
C¿ để d bát đầu nhỏ hơn 1, tức là ứng với các nồng độ CÔ > C, 
thì đ luôn luôn nhỏ hơn 1. 
Kết hợp 2 phương trình trên ta có : 
A = aCd 
trong a = K¿¡.K, được gọi là hằng số thực nghiệm, nó phụ 
thuộc vào tất cả các điều kiện thực nghiệm để nguyên tử hóa 
mẫu. Chính do thực tế này mà trong một phép đo định lượng xác 
định một nguyên tố phải luôn luôn giữ cho các điều kiện nguyên 
tử hóa mẫu ổn định và không đổi. 


5.2. Nguyên tắc đo phổ hấp thụ nguyên tử 


Để thực hiện phép đo phổ hấp thụ nguyên tử cần phải thực 
hiện các quá trình sau đây. 


5.2.1. Quá trình nguyên từ hóa mẫu ... _... 


Mục đích của quá trình này là tạo ra được đám hơi các 
nguyên tử tự do từ mẫu phân tích với hiệu suất cao và ổn định. 
Ta có thể nguyên tử hóa mẫu phân tích bằng ngọn lửa và bằng 
kỹ thuật nguyên tử hóa không ngọn lửa. 

1. Nguyên tử hóa mẫu bồng ngọn lửa đèn khí 

Ngọn lửa đèn khí cố nhiệm vụ hóa hơi và nguyên tử hóa 
mẫu phân tích tạo ra đám hơi của các nguyên tử tự do. Ngọn lửa 
đèn khí phải thoả mãn các yêu cầu sau : 
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° Ngọn lửa phải làm nóng đều mẫu phân tích, hóa hơi và 

nguyên tử hóa mẫu phân tích với hiệu suất cao. 
° Nhiệt độ ngọn lửa phải đủ lớn và có thể điều chỉnh được , 
và phải ổn định theo thời gian. Nhiệt độ cao nhất của đèn khí 
chỉ đạt tới 3000°C nên với những nguyên tố tạo thành hợp chất 
bền nhiệt thì hiệu suất nguyên tử hóa bằng ngọn lửa sẽ kém. 

” Ngọn lửa phải thuần khiết, không sinh ra các vạch phổ 
phụ hay phổ nền quá lớn gây cản trở cho phép đo. Quá trình 
ion hóa và phát xạ xảy ra phải không đáng kể và ổn định. 

“ Bề dày ngọn lửa có thể điều chỉnh được khi cần thiết để 
tăng hay giảm bề dày của lớp hấp thụ, bề dày thay đổi được 
từ 2 - 15 cm. 

Thành phần khí và nhiệt độ của ngọn lửa được dùng trong 
phổ hấp thụ nguyên tử. 


Không khí : propan (2N 0182) 2200°C 
Không khí : axetilen 4: 1,5 2450°C 
Không khí:  hidro 4:38 21009 
Oxi : axetilen 1 #/Ê 2750°C 
NạO : axetilen 2:1 3000°C 
NaO : propan 10 : 4 2900°C 
Không khí : axetilen 4:2,2 2300°C 


Để nguyên tử hóa mẫu bàng đèn khí, trước hết ta phải 
chuẩn bị mẫu ở trạng thái dung dịch. Sau đó dẫn dung dịch mẫu 
vào ngọn lửa đèn khí để nguyên tử hóa mẫu và thực hiện phép 
đo. Quá trình nguyên tử hóa mẫu trong ngọn lửa xảy ra theo 
hai bước kế tiếp nhau. Bước một chuyển dung dịch mẫu thành 
các hạt nhỏ như sương mù cùng với khí mang và khí cháy, đó 
là các sol khí (aerosol) ; quá trình này gọi là quá trình aerosol 
hớa. Tốc độ dẫn dung dịch, dẫn khí và kỹ thuật thực hiện quá 
trình này ảnh hưởng trực tiếp đến kết quả phân tích. Sau đơ 
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dẫn hỗn hợp aerosol vào đèn đốt để nguyên tử hớa. Khí mang 
là một trong hai khí để đốt, thường là không khí, oxi hay NạO. 
Dưới tác dụng nhiệt ngọn lửa, trước hết làm bay hơi dung môi 
hòa tan mẫu và các chất hữu cơ (nếu có). Như vậy mẫu còn lại 
là các hạt rấn rất nhỏ trong ngọn lửa. Tiếp đó là quá trỉnh hóa 
hơi và nguyên tử hóa các hạt rắn đó. 

Song song với quá trình nguyên tử hóa, còn xảy ra quá trình 
phụ là sự ion hóa nguyên tố phân tích (đặc biệt là các nguyên 
tử của những nguyên tố có thế ion hóa thấp như các kim loại 
kiếm và kiếm thổ). Quá trình ion hóa sẽ làm giảm số nguyên 
tử tự do trong ngọn lửa nên làm giảm cường độ vạch phổ hấp 
thụ ; cần hạn chế quá trỉnh này bằng cách giữ nhiệt độ ngọn 
lửa ổn định hoặc thêm vào mẫu một nguyên tố có thế ion hóa 
thấp hơn thế ion hóa của nguyên tố phân tích. Một quá trình 
phụ nữa cũng thường xảy ra dưới tác dụng nhiệt của ngọn lửa 
là sự kích thích phổ phát xạ của nguyên tử tự do. 

Do vậy, để thu được kết quả phân tích chính xác, phải 
nghiên cứu và chọn được các điều kiện tối ưu cho quá trình 
nguyên tử hóa mẫu sao cho phù hợp với từng nguyên tố phân 
tích trong mỗi loại mẫu cụ thể, đó là : 

” Thành phần và tốc độ của hỗn hợp khí đốt tạo ra ngọn 
lửa. 
* Tốc độ dẫn dung dịch mẫu (thường vào khoảng 3 - 5 
ml/phút) C OÀU HH Vi cụt dm ÁP 

° Chiều cao của đèn nguyên tử hóa - 

“ Bề dày của môi trường hấp thụ 

° Độ nhớt của dung dịch mẫu. Dung dịch phân tích và dung 
dịch dùng để lập đường chuẩn phải được chuẩn bị trong cùng 
điều kiện để cố cùng thành phần hóa học, vật lý, đặc biệt là 
thành phần nền của mẫu, độ axit, loại axit dùng làm môi trường. 


344 


2. Nguyên tử hóa không ngọn lửa 

Kỹ thuật nguyên tử hóa không ngọn lửa là quá trình nguyên 
tử hóa tức khắc trong thời gian rất ngắn nhờ năng lượng của. 
dòng điện công suất lớn và trong môi trường khí trơ. Quá trình 
nguyên tử hóa này xảy ra theo ba giai đoạn kế tiếp nhau : sấy 
khô, tro hóa rồi nguyên tử hớa mẫu để đo và cuối cùng là làm 
sạch cuvet. 

Kỹ thuật nguyên tử hóa không ngọn lửa cho phép nâng cao 
độ nhạy của phương pháp phân tích phổ hấp thụ nguyên tử lên 
rất nhiều, gấp hàng trăm hàng ngàn lần so với nguyên tử hóa 
bằng ngọn lửa. Song có nhược điểm là độ lặp lại của phép đo 
kém, ảnh hưởng của phổ nền rất lớn. Phép đo không ngọn lửa 
chỉ cần 1 lượng nhỏ mẫu (chỉ cần 20 - 50 øl). Lấy mẫu vào cuvet 
graphit (hay thuyền tantan). Nguồn năng lượng thường dùng là dòng 
điện có thế hiệu thấp (“ 12V) nhưng cố cường độ cao (50 - ð00A) 
hay năng lượng của dòng cao tần cảm ứng. Dưới tác dụng của 
nguồn năng lượng này, cuvet chứa mẫu phân tích sẽ được nung 
đỏ tức khắc và mẫu sẽ được nguyên tử hóa. 


5.2.2. Nguồn phát bức xạ đơn sắc 


Muốn thực hiện phép đo phổ hấp thụ nguyên tử, cần phải 
'có nguồn phát tia bức xạ đơn sắc của nguyên tố cẩn phân tích 
để chiếu qua đám hơi nguyên tử tự do (môi trường hấp thụ). 
Nguồn phát tia bức xạ đơn sắc phải thoả mãn các yêu cầu sau : 

* Nguồn phát tia bức xạ đơn sắc tạo ra phải là các tia phát 
xạ nhạy của nguyên tố phân tích. Chùm tia phát xạ phải có 
cường độ (I,) ổn định, lặp lại được trong nhiều lần do khác nhau 
trong cùng điều kiện và phải điều chỉnh được để có cường độ 
cẩn thiết cho mỗi phép đo. 

* Nguồn phát tia bức xạ phải tạo ra được chùm tỉa phát xạ 
thuần khiết, chỉ bao gồm một số vạch nhạy của nguyên tố phân 
tích. Phổ nền của nó phải không đáng kể. 
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* Nguồn phát tia bức xạ phải tạo ra được chùm tia sáng có 
cường độ cao, nhưng phải bền theo thời gian và không bị các 
yếu tố vật lý khác gây nhiễu, không bị ảnh hưởng bởi các dao 
động của điều kiện làm việc. Ngoài ra không quá đất và không 
quá phức tạp khi sử dụng. 

Hiện nay trcng phép đo phổ hấp thụ nguyên tử, người ta 
vùng chủ yếu ba loại nguồn phát tia bức xạ đơn sắc sau : 

- Đèn Catot rỗng (HƠL - Hollow Cathode Lamp) 

- Đèn phóng điện không điện cực (EDL) 

- Đèn phát phổ liên tục có biến điệu (D; - Lamp ; W - Lamp). 

Trong ba. loại đó, đèn HCUL được dùng nhiều nhất. Khi phân 
tích một số nguyên tố, đặc biệt là các nguyên tố phi kim thì 
đèn EDL lại cho độ nhạy hơn đèn HCUL (As, Bi, Cd, Hợg,,P, Pb, 
Sb, Se, Šn, Te, Tl và Zn). Đèn phát phổ liên tục có biến điệu 
mới được sử dụng trong mấy năm gần đây nhưng lại có nhiều 
ưu việt trong các máy nhiều kênh và quá trình phân tích tự 
động liên tiếp nhiều nguyên tổ. 


3.2.3. Quá trình ghỉ đo 


Gồm hệ thống phân lý ánh sáng sau khi bị hấp thụ, detector, 
bộ khuếch đại và ghi do. 


Nhờ một hệ thống máy quang phổ, người ta thu, phân ly 
và chọn vạch phổ hấp thụ một nguyên tố cần nghiên cứu để đo 
cường độ của nó. Cường độ đó chính là tín hiệu hấp thụ -của- 
vạch phổ. Trong một giới hạn nhất định của nống độ, giá trị 
cường độ này là phụ thuộc tuyến tính vào nồng độ C của nguyên 
tố ở trong mẫu phân tích. Cường độ của các vạch phổ hấp thụ 
sau khi được detector ghi nhận và khuếch đại sẽ được đưa sang 
hệ thống chỉ thị, ở đây nó được khuếch đại tiếp và được xử lý 
để có được cường độ thực của vạch phổ hấp thụ. Để ghi cường 
độ vạch phố hấp thụ ta có thể dùng : 
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“ Đo cường độ của vạch phổ hấp thụ được biểu thị theo 
thang đo mật độ quang A bằng cách : 

+ Đọc giá trị A trực tiếp trên thang đo theo độ lệch của 
kim chỉ 

+ Đọc giá trị A hiện trên màn digital 

* Ghi cường độ vạch phổ ở dạng pic. Cường độ của vạch phổ 
sẽ tỷ lệ với chiều cao (h) của pic hay diện tích của pic (5). Khi 
đó trong một giới hạn nhất định nồng độ C của nguyên tố phân 
tích, chúng ta luôn luôn có biểu thức : 

h = KC hay Š = KC 

* Cường độ vạch phổ thu được cớ thể in ngay trên máy in 

theo từng lần đo và sau đó có giá trị trung bình của n lần đo. 


5.3. Các phương pháp phân tích định lượng bằng quang 
phổ hấp thụ nguyên tử 

Cơ sở của phương pháp phân tích định lượng dựa vào phương 
trình cơ bản : 

A = aŒœ 

Trong giới hạn nồng độ thấp d = l1 thỉ quan hệ giữa A và 
€ là tuyến tính. 

5.3.1. Chuẩn bị các mẫu đầu để dựng đường chuẩn 4 = ƒ(C) 


Mẫu đầu để dựng đường chuẩn phải thoả mãn các điều kiện 
sau : 
* Các mẫu đầu phải có trạng thái vật lí và hóa học như 
mẫu phân tích, có như thế mới loại trừ được ảnh hưởng của 
thành phần mẫu đến kết quả phân tích. 

* Các mẫu đầu và mẫu phân tích phải được xử lý và chế 
hóa trong điều kiện như nhau. 

* Các mẫu đầu phải bền, không bị thay đổi thành phần sau 
khi chế hóa và bảo quản để dùng lâu dài. Không bị sa lắng, phân 


347 


hủy hay tạo thành các chất khác làm thay đổi thành phần của 
mẫu đầu. 

* Nồng độ của các nguyên tố phân tích trong các mẫu đầu 
phải rất chính xác theo yêu cầu của phương pháp phân tích. 
Khoảng nồng độ của dãy mẫu đầu phải được phân bố đêu khắp 
trong vùng tuyến tính của phép đo và nồng độ của các mẫu phân 
Jích phải nằm trong khoảng đó. 


5.3.2. Phương pháp đồ thị chuẩn 


Nguyên tắc của phương pháp này cũng giống như trong phân 
tích trắc quang và quang phổ phát xạ, dựa vào dãy mẫu đầu (Ít 
nhất là 3 mẫu nên còn gọi là phương pháp ba mẫu đầu) để lập 
đồ thị chuẩn A = f(C) rồi nhờ đường chuẩn này và giá trị Ax để 
xác định nồng độ Cx của nguyên tố cần phân tích. Ví dụ, ta 
chuẩn bị các mẫu đầu có nồng độ nguyên tố X cần xác định Ơi, 
Cạ, C¿, C¿, Cs và mẫu phân tích có nồng độ C.¡, C.2,.... Sau đó 
chọn các điều kiện thích hợp và đo cường độ của một vạch phổ 
hấp thụ của nguyên tố phân tích trong các mẫu đầu và mẫu phân 
tích, giả sử ta được các giá trị AI, A2, A4, A¿ As và A¿i, A2... 
Lập đồ thị chuẩn A = f(C) ; dùng đổ thị này và căn cứ vào các 
giá trị Ai, A¿;... ta sẽ tính được C¿¡, C¿ Dùng phương pháp 
này ta có thể phân tích hàng loạt mẫu song trong nhiều trường 
hợp ta không thể chuẩn bị được các mẫu đầu hoàn toàn giống với 
mẫu phân tích, đặc biệt khi mẫu phân tích có thành phần phức 
tạp, chưa biết chính xác, khi đó kết quả-phân-tích sẽ gặp sai. số 
lớn. Để khác phục nhược điểm này ta dùng phương pháp thêm. ' 


5.3.3. Phương pháp thêm 

Nguyên tắc của phương pháp này là dùng ngay mẫu phân 
tích làm nền để chuẩn bị mẫu đầu bằng cách lấy một lượng mẫu 
. phân tích nhất định (C,) rồi thêm vào đó những lượng chính xác 


nguyên tố cần xác định theo từng bậc nồng độ, chẳng hạn C¡, 
C,, C¿,... (tăng theo cấp số cộng) ; ta được dãy mẫu đầu : 
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toi bự TP Nội 4 Gv ý 7E v ng sa 

Chọn các điều kiện thí nghiệm thích hợp và một vạch phổ 
của nguyên tố cần phân tích, tiến hành ghi cường độ hấp thụ 
của vạch phổ đó cho tất cả các mẫu được các giá trị tương ứng 
lờ Á„ Ai A¿x A; .. Dựng đường chuẩn A (trục tung) theo Ơi, 
C2, C;... (trên trục hoành). Đường này cắt trục tung tại điểm 
có tọa độ (A,„, O) (xem hình 213). Để xác định giá trị C_ ta 
làm như sau : 


- Kéo dài đường chuẩn về phía trái, nó cất trục hoành tại 
điểm C_, đoạn OC, chính là giá trị nồng độ C_ cần tìm. 

- Từ gốc tọa độ kẻ đường thẳng song song với đường chuẩn, 
từ điểm A, kẻ đường song song với trục hoành nó cắt đường song 
song với đường chuẩn ở điểm M. Từ M hạ đường vuông góc với 
trục hoành tại điểm C, và đoạn OC, cũng chính là giá trị nồng 
độ C. phải tìm. 


Phương pháp thêm có ưu điểm : 


- Quá trỉnh chuẩn bị 
mẫu rất dễ dàng, không 
cần phải dùng những hóa 
chất tỉnh khiết cao để A 
chuẩn bị dẫy mẫu nhân 
tạo, loại trừ được hoàn 
toàn ảnh hưởng về thành 
phần cũng như cấu trúc 
vật lý của các chất tạo 
thành mẫu (matrix ef— „ Ax À 
fect). | SẼ" 

- Phương pháp này ------;Z~-- 
được dùng để phân tíh các  ,“ C0 C¡ CC; C¡ Cs Có 
lượng vết và cũng để kiểm 
tra độ lặp lại và độ chính 


ác củ : Hình 213. Đồ thị chuẩn để định lượng bà 
xác của phương pháp. bó ể định lượng bằng 


phương pháp thêm. 
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5.4. Những ưu điểm, nhược điểm và phạm vi ứng dụng 
của phép do phổ hấp thụ nguyên tử 


$.4.I. Các ưu điểm 


- Phép đo phổ hấp thụ nguyên tử có độ nhạy và độ chọn lọc 
cao. Gần 60 nguyên tố hóa học có thể xác định được bằng 
phương pháp này với độ nhạy 10' - 107%, nếu dùng kỹ thuật 
nguyên tử hóa không ngọn lửa có thể đạt tới n.10 7%, 

Vì vậy phương pháp này được sử dụng nhiều để phân tích 
các lượng vết trong các đối tượng y học ; sinh học, nông nghiệp 
và kiểm tra các chất có độ tỉnh khiết cao. 

Do phương pháp có độ nhạy cao nên trong nhiều trường hợp 
không phải làm giàu nguyên tố cần xác định nên tốn Ít mẫu, tốn 
ít thời gian và không cần phải dùng nhiều hóa chất tỉnh khiết 
cao khi làm giàu mẫu nên tránh được sự nhiễm bẩn mẫu khi xử 
lý qua các giai đoạn phức tạp. 

- Kết quả phân tích ổn định, sai số nhỏ (không quá 15% với 
vùng nồng độ cỡ ppm). Với các trang thiết bị hiện nay, người ta 
có thể xác định đồng thời hay liên tiếp nhiều nguyên tố trong 
cùng một mẫu. 


5.4.2. Các nhược điểm 


- Để thực hiện phép đo phổ hấp thụ nguyên tử, cần phải có 
một hệ thống máy tương đối đất tiền: ST. 


- VÌ phép đo có độ nhạy cao nên sự nhiễm bẩn có ý nghĩa 
đối với phân tích các lượng vết. VÌ thế môi trường không khí 
phòng thí nghiệm phải không có bụi. Các dụng cụ, hóa chất dùng 
trong phép đo phải có độ tỉnh khiết cao. 

- Bàng phương pháp phân tích này chỉ cho biết thành phần 
nguyên tố của chất trong mẫu phân tích chứ không cho biết trạng 
thái liên kết của nguyên tố ở trong mẫu. Vỉ thế nó chỉ là phương 
pháp phân tích thành phần nguyên tố. 
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š.4.3. Đối tượng và phạm vì úng dụng 


Đối tượng chính của phương pháp phân tích phổ hấp thụ 
nguyên tử là xác định lượng vết các kim loại trong các hợp chất 
vô cơ và hữu cơ với các đối tượng khác nhau. Đến nay người 
ta có thể định lượng được hầu hết các kim loại (khoảng 60 
nguyên tố) và một số phi kim đến hàm lượng cỡ ppb, với sai sổ 
không quá 15%. Các phi kim như C, Cl, O, N, 5 chưa xác định 
được bằng phương pháp này vì các vạch phổ phân tích của các 
phi kim này thường nằm ngoài vùng phổ của các máy hấp thụ 
nguyên tử thông dụng (190 - 900 nm), chẳng hạn, C : 165,70 ; 
N : 134,70 ; O : 130,20 ; C1 : 134,78 ; 5 : 180,70 nm. 


Chương III 


CÁC PHƯƠNG PHÁP TÁCH VÀ LÀM GIÀU 


Trong hóa học phân tích, các phương pháp tách và làm giàu 
lượng vết các nguyên tố có ý nghĩa cực kỳ quan trọng. Bởi lẽ các 
phương pháp phân tích hiện có bị hạn chế về độ nhạy và độ chọn 
lọc. Khi phân tích các kim loại các hợp kim, các vật liệu bán 
dẫn, các loại quặng, các loại thuốc thử hóa học... bằng các 
phương pháp phân tích công cụ, độ nhạy và tính chọn lọc bị giảm 
đi do ảnh hưởng của các chất có thành phần chủ yếu. 

Sự kết hợp phương pháp làm giàu với các phương pháp phân 
tích công cụ đã mở ra khả năng xác định vết nguyên tố, đã làm 
tăng độ nhạy của phương pháp phân tích lên rất nhiều, còn việc 
sử dụng sự tạo phức cho phép nâng cao được tính chọn lọc của 
phương pháp. 

Để xác định các tạp chất và các lượng vết, _người ta thường 
hay dùng các phương pháp khác nhau để tách ¬ và làm giẫu những . 
lượng vết của các nguyên tố cần xác định. Các phương pháp tách 
và làm giàu sau thường dùng : 

. Kết tủa các hợp chất khó tan và cộng kết. 
. Tách bằng điện hóa. 

Chiết. 

. Cất các chất dễ bay hơi. 


Œứũ‹ mm C2 b9 


. Tách bằng sắc ký ... 


1. PHƯONG PHÁP TÁCH BẰNG KẾT TỦA CỦA HỌP CHẤT KHÓ TAN 
VÀ CỘNG KẾT 


Lý thuyết về phương pháp kết tủa đã được trình bày trong 
chương IV phần I. 


Để tách các ion của các nguyên tố vi lượng bằng kết tủa, 
người ta thường dùng chất góp để cộng kết lượng vết nguyên tố 
cần xác định - vì hàm lượng chất cần tách quá nhỏ đến nỗi khi 
dùng các phương pháp kết tủa thông thường bằng các thuốc thử 
nhạy nhất cũng không kết tủa nổi, nhưng khi dùng chất góp có 
thể kết tủa định lượng được. 


Thí dụ, muốn kết tủa các tạp chất kim loại, ta dùng chất 
góp là hidroxit hay muối cacbonnat bazơ của sắt (HD, được tạo 
thành khi cho Na;CO+x tác dụng với dung dịch có Fe?'. Trong quá 
trình tạo thành hidroxit sát (ID, tất cả các kim loại thông thường 
có trong mẫu đều được kết tủa cùng với chất góp. 


Khi làm kết tủa lượng vết các cation, nếu không xảy ra sự 
tạo phức của chúng và nếu pH của dung dịch cao hơn giá trị pH 
kết tủa các hidroxit 2 - 3 đơn vị thì trong kết tủa chất góp (chất 
góp là Fe(OH)x, Al(OH)a v.v.), các tạp chất sẽ được lôi cuốn hoàn 
toàn vào kết tủa hidroxit Sự cộng kết định lượng các cation lạ 
không phụ thuộc vào tích số tan T của các hidroxit của chúng có 
đạt hay không. Để dùng làm chất góp.có thể chọn một hidroxit 
khó tan ; một sunfua hay kết tủa của bất kỳ một kim loại nào 
với một chất hữu cơ. Cấu tử vi lượng tạo thành dung dịch rắn 
với chất góp hoặc thay thế các cation của cấu tử có lượng lớn 
trong cấu trúc của kết tủa, khi đố có lẽ cấu tử vi lượng được 
phân bố trong toàn bộ thể tích của kết tủa. 

Dùng chất hữu cơ để kết tủa cộng kết có thể kết tủa được 
những lượng vết nhỏ tới 10” - 1034. Kết tủa được tạo thành là 
do tác dụng của các cation (hay anion) với các muối của ion hữu 
cơ ngược dấu có khối lượng phân tử lớn. Dùng chất hữu cơ để 
kết tủa có ưu điểm hơn so với chất vô cơ và kết tủa dễ lọc, dễ 
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rửa, bằng cách thay đổi pH của dung dịch có thể tiến hành kết 
tủa lần lượt và tách được nhiều cation khác nhau bằng cùng chất 
kết tủa hữu cơ. Một ưu điểm nổi bật là các phần hữu cơ của các 
chất góp dễ dàng bị phân hủy khi đốt cháy và khi nung kết tủa 
nên ta dễ thu được nguyên tố cộng kết ở trạng thái được làm 
giàu và dưới dạng tỉnh khiết. Mặt khác các chất cộng kết hữu cơ 
còn cho khả năng cộng kết được lượng vết các nguyên tố khi có 
mặt lượng lớn các nguyên tố khác. 

VÌ vậy, sự cộng kết bằng các chất cộng kết vô cơ hay hữu cơ 
là một trong các phương pháp hữu hiệu để làm giấu các nguyên 
tố. 

Chưa có lý thuyết thống nhất vê cộng kết. Song người ta 
phân biệt một số dạng của các quá trình cộng kết, đó là sự hấp 
lưu và sự hấp phụ các ion hoặc các hợp chất của nguyên tố được 
cộng kết trên bề mặt chất cộng kết; sự tạo thành các dung dịch 
rắn giữa các cấu tử ; sự hình thành các trung tâm kết tỉnh do 
các hợp chất của nguyên tố được cộng kết tại trung tâm đó xảy 
ra sự sắp xếp chất cộng kết được tách ra ; các quá trình trao 
đổi ion v.v. Có lẽ bản chất của quá trình cộng kết chủ yếu là 
do sự lôi cuốn các nguyên tố vi lượng vào kết tủa, phụ thuộc 
vào nhiều yếu tố và vào phương pháp làm giàu. 

Trong phân tích người ta thường kết hợp việc cộng kết để 


tách và làm giàu với việc xác định DĐ En các Son àc: pháp phân 


tích quang học hay điện hơa. 


2. CÁC PHƯÓNG PHÁP TÁCH ĐIỆN HÓA 


Các phương pháp tách điện hóa dựa vào việc tách chất cần 
xác định trên điện cực trơ dưới dạng nguyên tố hoặc kết: tủa 
không tan khi cho dòng điện một chiều đi qua dung dịch phân 
tích. Lý thuyết của phương pháp tách điện hóa đã trình bày chỉ 
tiết trong chương l phần II. 


Ngày nay, các phương pháp tách điện hóa được dùng để tách 
các hợp chất của nhiều nguyên tố hóa học và là các phương pháp 
rất hữu hiệu, vỉ chúng không đòi hỏi phải đưa thêm các chất lạ 
vào dung dịch phân tích. Dùng các phương pháp tách điện hóa 
khác nhau với các điện cực là platin hay các cực khác, cùng với 
catôt thủy ngân và dùng phương pháp nội điện phân có thể tách 
được các cation nhôm, tỉitan, ziriconi, vanadi, uran khỏi các cation 
crom, sắt, coban, niken, đồng, bạc, cadimi, gieemani, molipden, 
thiếc, bitmut và các nguyên tố khác. Cũng có thể tách các tạp 
chất khỏi các cấu tử chính khi phân tích các kim loại màu, các 
hợp kim của chúng v.v. 

Bằng phương pháp tách điện hóa có thể tách được các hỗn 
hợp phức tạp gồm nhiều ion khác nhau, chúng có khả năng bị kết 
tủa điện hóa bằng cách chọn chất điện li thích hợp hoặc tiến 
hành điện phân có sự điều chỉnh tự động thế điện cực. 

Có thể làm giàu các vi tạp chất cỡ 105 - 10 Ä# bằng phương 
pháp cực phổ. Nguyên tắc của phương pháp này là tích góp 
nguyên tố cần xác định bằng cách điện phân trước trên điện cực 
tính. Để làm giàu bằng phương pháp điện hóa, người ta đã nghiên 
cứu thành công cực phổ hỗn hống xác định các tạp chất có hàm 
lượng 103 - 10% trong kẽm, nhôm, indi, thiếc, asen, gali, trong 
các muối urani, trong các thuốc thử loại tình khiết hóa học, trong 
các đối tượng sinh học, trong các sản phẩm thực phẩm v.v. 


3. TÁCH BẰNG PHƯỚNG PHÁP CHIẾT 
3.1. Một số khái niệm chung 


3.1.1. Định nghĩa về chiết 


Chất A tan được trong hai dung môi 1 và 2 không trộn lẫn 
với nhau. Chất A sẽ phân bố giữa hai đung môi tới khi đạt cân 


bằng 
A() = A @) 


Trong đó A(l) là A trong dung môi 1 ; A(2) là A trong 
dung môi 2. Sự chuyển chất tan từ dung môi nây sang dung 
môi khác không trộn lẫn nhau được gọi là sự chiết. Trong thực 
tế dung môi (1l) thường là nước, còn dung môi (2) là dung môi 
hữu cơ không tan trong nước. 


3.1.2. Hằng số phân bố (D) 


Khi chiết chất A từ tướng nước sang dung môi hữu cơ. Sự 
phân bố của A giữa hai tướng nước và hữu cơ được diễn đạt 
bằng cân bằng sau : : 

A(H;O) =A (hữu cơ) 


Áp dụng định luật tác dụng khối lượng vào cân bằng trên 
ta có hằng số phân bố D. 
LAlic 
_ TAIluo 


— 1 l hàng số phân bố của A giữa 2 tướng, nó chỉ phụ thuộc 
vào nhiệt độ, không phụ thuộc vào nồng độ tổng cộng của A..— 

Định luật trên chỉ đúng khi A ở trong hai tướng (nước và 
hữu cơ) đêu cùng một dạng. Nếu A trong bai dung môi ] và 2 
ở các dạng khác nhau thì khi đó phải dùng hằng số phân bố 
điều kiện D' là tỷ số tổng nồng độ tất cả các dạng của chất A 
trong hai dung môi. Thí dụ, chiết 8-oxiquinolin (HO,) trong tướng 
nước bằng clorofom. Trong tướng CHCl; nó chỉ ở dạng HO, 
nhưng trong tướng nước nó nằm cả ở các dạng HO, H,O- ; Oy 
do trong tướng nước HO, có các cân bằng sau. 


HỒ: =H' 4 Ốc s».K [E110] đã =e C 
““. x 7H” [HO =9 HỘ [HT] 
[H;O¿] 


HO, + H' c=H,O† > K; =—————— 
x 2*x 2 [H†]I[HO,] 


— [H;Oy] = K;ạ [H']IHO, 
Trong điều kiện này, hàng số phân bố điều kiện sẽ là 


LHO,]cric XỆ 





= = , để cho gọn ta 
LHQlo + [HạO ¿lo + [O¿lio 
không ghi trên HO. 
: LHO, lcnct; 
° = —————————————_. Thay các giá trị trên ta có: 
[HO] + [H;OŸ] + [O] Vệ 2072006. ö 


L HO,lcict, 





K,LHO,] 


[ HO,] + KIH”][HO,] + Kĩ ri SN 


LHO¿Ìchei; 





K 
[HO,J(1 + Kạ[ H”] + mà) 

m : Sổ D 
= "THỊ ” nên : D' = 


bể 
1 + K[H”] + 'Hh 





3.13. Hằng số chiết (R) 


Cho Zn”” tạo phức với dithizon (HD;) thành phức dithizonat 
kẽm (ZnD;_), sau đó chiết phức và dithizon dư bằng CHỚI:. 


Zn? + 2HD; =ZnD„ + 2HỶ 


Ỷ Ỷ Ỷ Ỷ 
tan trong dung môi (HO) (CHƠI) (CHÓI) (H2O) 
[ZnD; len,  THN,o 
Hãng: số chiết. -;..H =7 ky 6Ý 
[HD/lễna, - LZn?”] 


¬1 


kớ 
St 


Hằng số này đặc trưng cho khả năng tách ZnD„, ra khỏi 


tướng nước, R càng lớn thì khả năng tách càng tốt. 
3.14. Hiệu suất chiết (E%) 


Hiệu suất chiết hay phần trăm chiết (E%) biểu diễn bằng tỷ 
số giữa số phân tử bị chiết với tổng số phân tử có trong dung 
dịch ban đầu. Giá sử trong Vị mÌ dung dịch chất A có nồng độ 
là CC; nếu ta chiết A bàng V¿ ml dung môi. Sau khi sự phân 
bố giữa hai tướng đã đạt cân bằng, nồng độ của A còn lại trong 
dung dịch ban đầu là C¡ và trong dung môi là C; thì : 

C¿Vị = C¡Vị + CV; (a) 


Theo định nghĩa : %E = —— =— x 100 


và : D = (@b) 


Tế nn (C;V¿ — C¡Vị)⁄C;¡V; Ninh 


, 


: D 
Đo đó : %E = D+V,W, x 100 () 
_ Từ các biểu thức (a) và (b), ta có _ thể tính được „BH độ 
còn lại trong dung dịch sau khi chiết:. ".-..... 


Từ (b) ta có : C¿ = D'C,, thay vào (a) ta được : 
CọVị = ¡Vị + DC/V; = C,(Vị + DYV,) 
Vậy nồng độ còn lại trong dung dịch sau khi chiết một lần 
bằng V; ml dung môi là : 
C2V; 1 


ÉP X. EDM,. sơn, My 


Nếu chiết tiếp dung dịch còn lại cũng bằng V;„ ml dung môi 
thì sau lần chiết thứ hai, chất còn lại trong dung dịch là : 


1 1 ; 
Ốy =, V, = Cụ N: : 
1+ÐD Vị 1+D Ÿ, 
Tổng quát chiết n lần bằng V¿ ml dung môi thì sau lần 
chiết thứ n chất còn trong dung dịch là : 


n 


Từ đó rút ra kết luận : có V mì dung môi, nếu đem chiết 
một lần thì chất A chưa bị chiết sẽ nhiều hơn là nếu ta chia 
dung môi ra làm nhiều để chiết. Chẳng hạn ta chia V ml dung 


l : V 
môi thành n lần, mỗi lần thể tích dung môi chiết sẽ là HH ml. 


Chiết cả V mÌ dung môi 1 lần thì nồng độ A chưa bị chiết là: 


1 


9 V 
NI 


V ¬- 
Nếu chia dung môi thành N mÌ và chiết n lần thi nồng độ 


A chưa bị chiết là : 
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n 
ni 1507 
C nh H7 | nh 
liền 1 kiện: „V 
in “tên 
nVi 


Biểu thức trên cho thấy vế phải > 0 -> C¡ > €-. 


3.2. Phân loại các hệ chiết 
Các hợp chất chiết được có hai loại : 
* Hợp chất chiết là các phức vòng càng. 


*“ Hợp chất chiết là các phức ion liên hợp. 
3.2.1. Chiết các hợp chất phức vòng cùng 


Phức vòng càng là phức có cấu trúc vòng tạo bởi ion kim 
loại và phối tử hữu cơ, trong đó ion kim loại liên kết với Ít nhất 
2 nguyên tử của phối tử và giải phóng ra Ít nhất 1 ion HỈ. 

Trong các yếu tố ảnh hưởng đến hiệu suất chiết phức vòng 
càng thì ảnh hưởng của nồng độ ion H (pH) của tướng nước là 


` 
= Ph/ 
T S 
ì | SIẾ 1Ư2 Su = 
Cu/2—O TCaHs 
Đồng (H} 8-ociquinolat Đồng (I) salixiat. Chì (l) dithizonat 
(phí vòng 5 cạn) (phú vòng 6 cạn) (phúc vòng 6 cạn) 
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đáng kể nhất. Ta thiết lập mối quan hệ E% với pH của tướng 
nước. 

Ta có : 

MP?† ` nHR\¡c) = MRU(Hc) + nHĩ 

Để chuyển hết Mn”” vào phức thường ta dùng dư rất nhiều 
thuốc thử HR, do đớ trong dung dịch MP! tồn tại chủ yếu là 
phức MR,, 

MR,ạ tan vào tướng hữu cơ còn M”” trong tướng nước, trong 
đó có thể xảy ra các phản ứng phụ khác nên hằng số chiết điều 
kiện R` sẽ là : 

[MRnlc[ H"]" 
[ HRIc[M"*} 


[MRA 1 IC 


, 


Ta có : Dụ = là hằng số phân bố điều kiện của 





[M'? 
ion M, nó phản ảnh mức độ chiết của ion MP", 
Do đó D he (a) 
o đó : "Ms — a 
M [HT] 
Từ biểu thức hiệu suất chiết : 
DM 
% = TT, x 100 
` HạO 
Dw + <c— 
k Vũc 
Vio 1 


ta có :  D = B% ®) 


So sánh hai biểu thức (a) và (b) ta có : 


n 


Vn„o 1 
———— X ———— 
Vục ` 100 — E% 


[HRI¡c 


——.— | = % 
[H”] 








Lấy logarit hai vế ta có 


Vụ O 

2 

IệR? + npH + nIg[HR]c = lg E% + lgụ-— -lg100 -E%) 
HC 


Vi o 
npH = lgE% + lớp: ˆ —lg(100 - E%) - IgR' - nlg[HRI¡c 
IỊC 
Bằng phương trình này ta có thể tính được pH trong tướng 
nước cần phải thiết lập để hiệu suất chiết đạt như ý muốn. 


3.2.2. Chiế! các hơp chất phức là ion liên hợp 


Phức ion liên hợp gồm các loại sau. 

*“ Các muối phức không sonvat hóa như phức tạo bởi cation 
hữu cơ (thí dụ (C„H;)¿As”) với các anion vô cơ (như MnO¿, IO¿, 
CIO¿, TeO2, BF; ..) hoặc anion phức (như SnCl¿” CdCl,', 
ZnGCI,* ..) chẳng hạn phức giữa SbCl¿ với rodamin B hay tím 
tỉnh thể... thuộc loại này. 

Các axit của các phức kim loại mà gốc axit là anion phức 
tạo bởi cation kim loại với các phối tử như halogen, thioxianat thí 
dụ HFeCl¿, HSbCIl,, HInBrạ, H;Hg(SCN),... 

+ Các muối phức sonvat hóa bởi dung môi dùng để chiết, 
thí dụ UO;-(NO/); - 2TBP ; EuCl¿ - 3TBP... (TBP là tributyl 
photphat). : _— tong 

Việc mô tả tính chất của các hệ chiết ion liên hợp bằng các - 
biểu thức phân tích thường rất phức tạp và rất khó khăn do hai 
nguyên nhân chủ yếu sau. 

- Việc chiết các phức ion liên hợp thường tiến hành trong 
dung dịch chứa lượng lớn các chất điện li nên có sự khác nhau 
khá lớn giữa nồng độ và hoạt độ. Trong dung dịch đặc sự điện ly 
của các chất xảy ra rất phức tạp và việc tính hệ số hoạt độ cũng 
cực kỳ khó khăn, do đó việc áp dụng định luật tác dụng khối 
lượng để tính các cân bằng chiết cực kỳ phức tạp. 
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- Thành phần dung dịch phức tạp nên số các phản ứng phụ 
tham gia vào quá trình hình thành các phức ion liên hợp trong cả 
hai tướng rất nhiều, do đó làm cho mối quan hệ của các thông số 
chiết trở nên rất phức tạp. VÌ vậy việc dùng các biểu thức toán 
học để mô tả các quá trình chiết xảy ra là cực kỳ khó khăn. 

Chiết phức ion liên hợp không những được dùng để chiết lượng 
nhỏ các chất như phức vòng càng mà còn được dùng để chiết 
lượng lớn các chất nhằm tách chúng khỏi lượng nhỏ các chất 
khác cùng có mặt trong tướng nước. 


3.2.3. Chiết trao đổi 


Để chiết chọn lọc một hợp phần nào đó từ hỗn hợp phức 
tạp thường phải tìm điều kiện để nâng cao giá trị hằng số phân 
bố điều kiện đối với hợp phần đớ, đồng thời làm giảm hằng số 
phân bố điều kiện của các hợp phần khác (tức là phải chọn được 
giá trị pH trong tướng nước tối thích ; chọn nống độ chất tạo 
phức, chọn dung môi để chiết, tìm các chất che thích hợp...). 

Một phương pháp cũng thường dùng để tăng tính chọn lọc 
của chiết là phương pháp chiết trao đổi, nội dung của phương 
pháp này như sau : 

Giả sử ta muốn chiết tách ion kim loại M;, ta dùng thuốc 
thử HA để tạo phức vòng càng (thuốc thử HA thường có khả 
năng tạo phức với nhiều ion kìm loại) với ion kim loại Mụy thành 
phức MụA,„... Phức này được chiết bằng dung môi hữu cơ. Tách 
tướng hữu cơ sau đó thêm vào đó dung dịch Mị để xảy ra phản 
ứng trao đổi : 

mM¡ + nMuÂm = mMIAa + nMịụy (a) 
(H;O) (HÒ) (HO) (H;O) 

Nếu phức MỊA, dễ bị chiết và bền hơn phức MjA„ trong 
tướng hữu cơ thì cân bằng trên sẽ chuyển dịch về phía phải do 
đó Mị; bị đẩy vào tướng HO và việc chiết M; được chọn lọc hơn. 
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Thí dụ, nếu dùng thuốc thử dietyldithiocacbamat natri để 
chiết Cu” bằng CHƠI; thì cùng với Cu”, một loạt các kim loại 
khác cũng tạo phức và cùng bị chiết với đồng (như các ion 
kim loại Hg”, Ag', Au”, Pt(V), Os(IID, Pd, Sb(ID, Te(V), 
TIAI) BiỶ'..). Nhưng ta dùng dietydithiocacbamat chỉ để chiết 
Cu?" trong hỗn hợp bằng phương pháp chiết trao đổi như trên thì 
chỉ có các ion Hg”, Ag”, TITII) và Bi“ cùng bị chiết. 

Ta xét lý thuyết về chiết trao đổi 

Phản ứng chiết trao đổi (a) có hằng số chiết trao đổi 
[ Mụ]? [MỊAnlic 
[MJPLMuAmlhc 
Hàng số chiết của My; với thuốc thử HA 


td =~” 


[M 1H 
Mạ + mHA = MuAmạ + mHỈ; RŨ = na 
[ HAIHcf Mụ] 


(HO) (HO) (HO (HO) 
Hằng số chiết của Mi với thuốc thử HA : 


+tìạn 
Mụ + nHÀ = MA, + nH!; RỈ TS C  HHƠNI 


[ HAInhcf MỊ 
(HO) (HC) (HC) (HO) 
lyạn 
Dựa vào đùa Rñ và RÌ ta có ;' - đa = _Ñ). SỐ xẽ 
: : (am ` 


Nếu điện tích của M¡ và Mụ; bằng nhau, tức làn = m = Ithì 

Rl 
Rịg = BH Phân ứng chiết trao đổi xảy ra hoàn toàn khi R¿; lớn 
tức là RĨ >> RỊ ¬ 
Ta thiết lập biểu thức biểu diễn hằng số chiết trao đổi (Rạu) 


vào hằng số phân bố D và hàng số bền của phức M¡A„ và MIA„„. 
Ta có : 
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[ M¡An],¡c[ H”]P 
[HAJjc[M] 


(MiAnic TMỊAj] T[AII[H*I [HAI" 


LMAÁn “[MIIAI"” THAI [HAING - 


Đo 





2Í NHƯ nến 





1 
DMIAn ỔMIAn KHA DhA 
Tương tự RÌ” = DM,A_ 6 L HA, = 
1 
(Rh" (DMIAn-2MyAn ; Kì 1A- DHAO. 
tứ = (Rihm s 1 


——ym 
(DMHAm -ÊMHA,- - KHA” Địc 
Khi n = m = l1 thì : 
DMIAn ° ỔMIAn 
Rụu rr D 8 
MiAm 'PMinÂm 
Suy ra phản ứng chiết trao đổi xảy ra hoàn toàn khi : 
DMIAn $ ÔMIAn> > DM An -ỔMIJAm 
Tức là phản ứng chiết trao đổi xảy ra càng hoàn toàn nếu 
phức MA, càng bền và càng bị chiết hơn phức MÁm. 


3.3. Giải chiết 

Giải chiết là quá trình ngược lại với quá trỉnh chiết, đớ là 
quá trình chuyển chất đã được chiết vào tướng hữu cơ trở lại 
tướng nước. 

Bàng giải chiết, ta có thể tách hoàn toàn hai hợp phần có 
hệ số phân bố khác nhau nhưng không tách được hoàn toàn khi 
chiết. 
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Giả sử nguyên tố A được chiết với hệ số phân bố là 10 
còn nguyên tố B được chiết với hệ số phân bố là 10” 

Nếu hỗn hợp 2 nguyên tố A và B đem chiết thì trong tướng 
hữu cơ có 99,9% lượng nguyên tố A và khoảng 1% lượng nguyên 
tố B (so với lượng ban đầu). Nhưng sau khi tách tướng hữu cơ ta 
lại thêm một thể tích nước (không chứa A và B) như lần trước, 
lác để giải chiết. Sau lần giải chiết này, trong tướng hữu cơ có 
chứa 99,8% lượng nguyên tố A và chỉ còn 0,01% lượng nguyên tố 
B (so với lượng ban đâu). Như vậy nhờ giải chiết ta tách được A 
khỏi B khá hoàn toàn. 

Khi giải chiết, người ta thường dùng tướng nước có thành 
phần (pH, chất tạo phức ..) khác với thành phần trong tướng 
nước của dung dịch đã dùng để chiết. 

Thí dụ 1, chiết tách Pb”', Zn?” khỏi nhau khi có mặt Cu” 
và Fe” dưới dạng dietyldithiocabamat ở pH 4-11, các nguyên tố 
đều bị chiết vào tướng hữu cơ. Sau đó dùng dung dịch HƠI 0,1M 
giải chiết được Zn”, rồi dùng HƠI 4M thì giải chiết được Pb?t 
còn sắt và đồng vẫn ở lại tướng hữu cơ. 

Thí dụ 2, ở pH 8 - 9 niken, paladidimetylglioximat cùng bị 
chiết. Sau đó dùng dung dịch HCI 0,5M thì giải chiết được niken, 
còn paladi vẫn ở lại tướng hữu cơ. 

Như vậy giải chiết cũng là một cách để tách chọn lọc các 
chất. 


3.4. So sánh phương pháp chiết để tách và làm giàu với 
các phương pháp tách và làm giàu khác 

Chiết là một trong những phương pháp phổ biến nhất trong 
thực tiễn phân tích. Ưu điểm nhất của phương pháp chiết là nó 
cho phép ta không những tách được các lượng vết của các nguyên 
-tố đị kèm theo khỏi chất chính mà còn tách được chất chính 
khỏi các lương vết. Điều đó giúp ta sử dụng có hiệu quả hơn 
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các phương pháp phân tích công cụ để phân tích các chất sau 
khi tách và làm giàu các lượng vết. Phương pháp chiết còn có 
ưu điểm nữa là tính vạn năng, độ chọn lọc cao, nhanh chóng và 
đơn giản khi tiến hành. Kết hợp phương pháp này với các phương 
pháp hóa học, hóa lý và vật lý để định lượng các nguyên tố, về 
phương diện này chiết là phương pháp tách có ưu điểm nổi bật 
và được ứng dụng rất rộng rãi. 


4. TÁCH BẰNG SẮC KÍ 


Các phương pháp phân tích sắc ký được sử dụng rộng rãi 
trong phân tích định lượng để tách và làm giàu các cấu tử riêng 
biệt từ các hỗn hợp phức tạp của các chất vô cơ và hữu cơ. Các 
cấu tử đã tách được xác định bằng các phương pháp hóa học 
thông thường, các phương pháp phân tích công cụ. Trong phân 
tích định lượng, người ta sử dụng rất rộng rãi sác kí trao đổi ion 
và sắc kí giấy để tách các hợp phần của chất phân tích. 


4.1. Sắc kí trao đổi ion 
Phương pháp sắc kí trao đổi ion dựa vào sự trao đổi thuận 
nghịch giữa các ion trong dung dịch phân tích với các ion đã bị 
hấp thụ trên nhựa trao đổi., 
R - H') + M' =R(Œ) - MỸ) + HỈ 
Rf)NH;CT + AF =Rf)NHẠA + CÍ 
4.1.1. Nhựu trao đổi ion (goi là ioni) 
Có 2 loại ionit là : 


Cationit là loại nhựa có khả năng trao đổi các cation. 


- Anionit là loại nhựa có khả năng trao đổi các anion. 


+ Cafionit là loại nhựa (hợp chất cao phân tử) trong phân tử 
có chứa các nhớm -§H ; -SOzH ; -COOH ; -PO;H.... được kí hiệu 
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gọn là RCÌHỮ) trong đó R là gốc của nhựa. Quá trình trao đổi 
của cationit với cation được biểu diễn bằng cân bằng động sau : 
RCHŒ) + M' =RCÌMŒ) + HỈ 

Khi đó cation MỸ bị nhựa hấp thụ và được giữ lại trên nhựa. 

+ Anioni là loại nhựa trong phân tử có chứa các nhóm 
amin : -NH, NH; -N <vv. được kí hiệu gọn là : RỨNH;OH” 
hay RCŒNH;ŒT. Quá trình trao đổi của anionit với anion được 
biểu diễn bằng cân bằng sau : 

RŒ)NHẠOH€) + A- =RŒ)NH;A + OH” 
Khi đó anion A' bị nhựa hấp thụ và được giữ lại trên nhựa. 


4.1.2. Hấp dung của ioni 


Mỗi loại ionit cố khả năng hấp thụ một lượng nhất định các 
ion. Giá trị đó gọi là hấp dung hay dung lượng của ionit. 

Hấp dung của ionit được biểu diễn bằng số mili đương lượng 
của ion bị lg nhựa hấp thụ. 

Hấp dung của ionit phụ thuộc vào điều kiện tiến hành hấp 
thụ (như pH của dung dịch, nhiệt độ v.v.), bản chất của ion bị 
hấp thụ và phương pháp chế hóa ionit. 

Đa số các ionit có hấp dung khoảng từ 1 - 6,8 mili đương 
lượng gam ion bị hấp thụ/i gam nhựa. 


4.13. Sự hấp thụ của các ionit 

Các ionit hấp thụ các ion trong điều kiện tỉnh cũng như 
động. 

+ Trong điều kiện tĩnh, người ta cho thẳng ionit vào cốc 
đựng dung dịch khảo sát, lác kí. Giữa lượng ion cần xác định bị 
hấp thụ trên nhựa với lượng ion đó còn lại trong dung dịch có 
cân bằng : 


RH + M'` = MR + H 
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+ Trong điều kiện động, cho dung dịch khảo sát chảy qua 
các lớp ionit (cột) liên tục. Khi đó giữa hàm lượng của ion cẩn 
xác định nằm lại dung dịch và những ion bị hấp thụ trên ionit có 
cân bằng động, nhưng cân bằng trên không thiết lập được vì dung 
dịch chuyển từ trên xuống dưới luôn gặp những lớp ionit mới. 

Trong phân tích người ta thường dùng phương pháp động để 
tách các ion cần xác định ra khỏi hỗn hợp các ion khác, còn 
phương pháp tỉnh thì không dùng để tách hết ion cần xác định 
được vì nó có cân bằng động được thiết lập. 

Nếu tạo được những điều kiện thích hợp cho sự hấp thụ thì 
việc tách các ion có thể xảy ra rất chọn lọc. VÍ dụ, có thể tách 
Cr, Mn khỏi Fe, AI, Ni, Zn, Cu... bằng cách oxi hóa chúng thành 
CrạO¿” và MnO, rồi dội dung dịch phân tích qua cột cationit, tất 
cả các cation bị giữ lại trên nhựa, còn các anion CryO?_~ và 
MnO, thì đi qua cột. Lấy dung dịch đó đem định lượng Cr và 
Mn bằng phương pháp chuẩn độ (nếu lượng lớn) hoặc bằng 
phương pháp trắc quang (nếu lượng nhỏ), 


4.1.4. Sự giải hấp 


Các ion sau khi bị nhựa hấp thụ, ta có thể tách chúng ra 
khỏi nhựa (đó là quá trình giải hấp) bằng các dung dịch rửa 
thích hợp (gọi tất là dịch rửa). 

Quá trình giải hấp xảy ra ngược với quá trình hấp thụ, 
chẳng hạn ta có thể giải hấp các cation bị hấp thụ trên nhựa 
bằng các dung dịch axit khi đó các cation được tách khỏi nhựa 
và chuyển vào dung dịch, đồng thời ion HỶ lại bị hấp thụ lên 
catiomit. 

RCMf) + H' = ROHŒ) + MỸ 

Nếu tìm được những dung dịch rửa thích hợp (thành phần 
và độ axit), ta có thể tách chọn lọc được từng loại ion khỏi nhựa, 
trong khi các ion khác vẫn bị giữ trên nhựa. 


Ví dụ Ga?! và Pb” cùng bị hấp thụ trên nhựa cationit SB5. 
Sau khi bị hấp thụ, nếu ta rửa cột cationit bằng dịch rửa 
NH„CHạCOO 3M thỉ chỉ có ion PbỶ' tách khỏi cationit và chuyển 
vào dung dịch vì khi đó Pb# tạo thành anion phức 
Pb(CHạCOO)„” còn ion Ga” vẫn bị giữ trên cột. Sau khi tách 
hết Pb”, ta dùng dung dịch HƠI 1,3M đội qua cột thì Ga?” mới 
bị giải hấp. 

Khi các ion bị hấp thụ khác nhau thì có thể rửa tách lần 
lượt chúng bằng một dịch rửa nào đó. 


4.1.5. Chế hóa ionit và chuẩn bị cột sắc kí để phân tích 


Nhựa trước khi dùng cần được nghiền nhỏ và rây để được 
các hạt có kích thước thích hợp với đường kính khoảng 0,l - 0,2 
tam. Hạt nhỏ quá sẽ bít chặt làm cho dung dịch khó chảy, hạt có 
kích thước lớn quá sẽ làm giảm hấp dung của nhựa. 

Sau khi đã chọn xong kích thước các hạt nhựa, ta tiến hành 
chế hóa. Cách chế hóa cationit và anionit hoàn toàn khác nhau. 


Đối với cationit, ta phải ngâm cho các hạt trương lên đến 
mức tối đa, sau đó rửa sạch các cation có bám trên cationit bằng 
dung dịch HƠI 2M rồi rửa nhiều lần bằng dung dịch muối amoni 
hay natri. 


Đối với anionit, sau khi ngâm trương, tùy theo mục đích và 
tính chất của anionit mà rửa bằng dung dịch khác nhau, chẳng 
hạn muốn dùng anionit dạng OH” (RfNH;OH) ta chế hớa. bằng 
dung dịch NaOH 2M, nếu dùng dạng CÏ (RỮ)NH;Cl) ta dùng 
dung dịch NaC1! 2M... 


Sau khi chế hóa xong, rửa cẩn thận ionit bằng nước cất đến 
phản ứng trung hòa là được. 

Để chuẩn bị cột đựng nhựa trao đổi ion ta rửa cột thật 
sạch, phần dưới cột ta đặt bông thủy tỉnh hay một tấm thủy 
tỉnh xốp để giữ các hạt ionit. 
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Rót ionit đã chuẩn bị xong vào cột cùng với nước để ionit 
tạo thành một cột có chiều cao 30 - 40 cm. Ïlonit trong cột phải 
luôn luôn cho ngập dưới nước. 


Trong một số trường hợp, người ta dùng cột nhựa hấp thụ 
tạo phức để tách các ion. Chẳng hạn, người ta dùng nhựa có 
chứa các chất tạo phức như 8 - oxiquinolin, dithizon, axit 
cromotropic v.v... cationit có chứa dithizon sẽ hấp thụ chọn lọc Pb?, 
cationit có chứa axit cromotropic sẽ hấp thụ chọn lọc TÍ v.v. 

Ngoài ra người ta còn dùng than đã bão hòa các thuốc thử 
thích hợp như đimetylglioxim ; œ - nitrozo - ổ-naphtol v.v. để tách 
các ion khỏi nhau. VÍ dụ, cột than bão hòa đimetylglioxim có thể 
dùng để tách các ion Ni? khỏi Co?'... ; cột than bão hòa ø- 
nitrozo - Øđ-naphtol dùng để tách các ion Zn, Cd khỏi đồng, sắt và 
niken. 


4.1.6. Quá trình tách bằng trao đổi ion 


Dung dịch khảo sát sau khi chuẩn bị xong (tạo môi trường 
thích hợp) ta cho chảy qua cột đựng ionit đã chuẩn bị với tốc độ. 
chảy 1 - ð ml/phut. 

Tùy nhiệm vụ đặt ra, ta giữ lại dung dịch đã chảy qua cột 
hoặc bỏ đi. Sau khi toàn bộ dung dịch cần phân tích đã được dội 
qua cột, ta rửa ngay cột nhựa nhiều lần bằng nước cất. Tiếp đó 
ta tiến hành giải hấp các ion bị hấp thụ trên nhựa bằng các dịch 
rửa thích hợp để tách riêng từng ion, rồi tiến hành xác định 
bằng phương pháp phân tích thích hợp như chuẩn độ thể tích (nếu 
lượng lớn) hay các phương pháp phân tích công cụ (nếu lượng 
nhỏ). - 

Việc tách bằng trao đổi ion không phức tạp nếu ta chọn được - 
ionit, phản ứng của dung dịch phân tích, dịch rửa, các điều kiện 
hấp thụ và rửa giải thích hợp thì việc tách hoàn toàn thành công. 


Phương pháp tách bằng sác kí trao đổi ion không những được 
sử dựng rộng rãi trong phân tích mà còn dùng để giải quyết hàng 
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loạt các vấn đề trong thực tế sản xuất như tỉnh chế nước, tỉnh 
chế đường v.v. 

Phương pháp sắc kí trao đổi ion cũng được dùng để tách các 
hợp chất hữu cơ, ví dụ loại nhựa có nhớm sunft hấp thụ được 
các andehit và sau đó có thể giải hấp bằng dung dịch NaCl, các 
ion streptomisin có thể thay thế các ion Na” trong cationit và được 
giữ lại trên cột. Các axit amin bị anionit hấp thụ và có thể giải 
hấp bằng dịch rửa amoniac ... 


4.2. Sắc kí giấy 

Sắc kí giấy là một dạng của sắc kí phân bố, về cơ chế sắc kí 
phân bố gần giống với cơ chế chiết. 

Việc tách các chất bằng sắc kí phân bố dựa vào hệ số phân 
bố khác nhau của các chất cần tách giữa hai tướng (hai dung 
môi) không trộn lẫn. 

Sắc kÍ giấy được dùng khá rộng rãi để tách các chất hữu 
cơ và vô cơ. 

Giấy dùng trong sắc kí giấy là loại giấy đặc biệt, trước khi 
dùng nó được tẩm và chế hóa bằng các dung dịch muối khác 
nhau như KNO:, NH,NO;.... tùy theo nhiệm vụ và đối tượng 
phân tích, giấy có nhiệm vụ làm chất hấp phụ. Tùy theo phương 
pháp sử dụng và cách thực hiện, người ta chia sắc kí giấy thành 
các loại sau. 


¬ Sắc kí giấy đi lên và sắc kí giấy đi xuống - mm 
¬ Sác kí giấy một chiều và sắc kí giấy hai chiều ' 
4.2.1. Sắc kí giấy đi lên 


Trong sắc ký giấy đi lên người ta đặt lên giấy một giọt dung 
dịch phân tích (dùng ống mao quản để lấy giọt dung dịch), sau 
đó để khô rồi lấp vào hộp sắc kí là một ống hình trụ cao, sao 
cho giọt dung dịch phân tích ở phía dưới. Đổ vào đáy bỉnh một 
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dung môi được lựa chọn đặc biệt. Quan trọng nhất là phải chọn 
dung môi không tan lẫn trong nước. Ngoài ra dung môi đôi khi 
còn chứa những chất tạo phức như axit clohidric, axit thioxianie 
ống trụ được đậy kín bằng nút ở trên để không gian ống trụ 
bão hòa dung môi, như vậy tránh được sự bay hơi của dưng môi 
khi thấm lên giấy và giữ được thành phần hỗn hợp dung môi 
không thay đổi. Đầu tờ giấy phải nhúng vào dung môi, nhưng 
điểm đặt mẫu phân tích phải trên mặt dung môi. 

Do các lực mao dẫn, dung môi bắt đầu thấm lên dọc theo 
giấy. Khi tuyến dung môi đi qua điểm đặt hỗn hợp phân tích, 
các cấu tử bát đầu được tách ra. Những cấu tử tan nhiều trong 
dung môi đã lựa chọn và ít bị giấy hấp phụ, di chuyển lên gần 
sát sau tuyến dung môi. Các cấu tử khác lên chậm hơn vì chúng 
ít tan hơn trong dung môi hữu cơ đã chọn và bị giấy hấp phụ 
mạnh hơn hoặc vì chúng tan nhiều hơn trong nước hấp phụ lên 
bề mặt giấy. 


Ở mỗi thời điểm có sự phân bố nhất định (do đó có tên 
gọi sắc kí phân bố) các cấu tử trên giữa hai lớp dung môi đang 
đi chuyển lên phía trên và lớp nước trên giấy. 

Sau vài giờ, dung môi đã dâng lên khá cao, giọt dung dịch 
phân tích chứa hỗn hợp các cấu tử tách ra thành các vết chứa 
từng cấu tử riêng biệt. 

Khi các điều kiện tiến hành phân tích sắc kí không đổi, có 
mối liên hệ nhất định giữa khoảng cách di chuyển của các cấu 
tử (từ chỗ đặt giọt dung dịch phân tích đến vết chứa cấu tử đã 
di chuyển lên và tách ra, (lx) và khoảng cách di chuyển của 
tuyến dung môi (p), tỷ số hai đại lượng này có giá trị không 
đổi Tỷ số này trong sắc ký có ký hiệu là l‡ Œứate fraction là 
tốc độ di chuyển riêng phần). 
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Căn cứ vào giá trị R; ta có thể xác định được vị trí của 
từng cấu tử trên sắc phổ. Để nhận rõ vị trí của các vết, sau khi 
sắc kí xong, ta phơi giấy khô rồi phun lên giấy một dung dịch 
thuốc thử để tạo với cấu tử những hợp chất màu. Trong một số 
trường hợp người ta có thể dùng các chất chỉ thị huỳnh quang để 
hiện các vết như dung dịch rượu của morin, quexetin v.v. là 
những thuốc thử tạo với tất cả các ion vô cơ thành các chất phát 
huỳnh quang. Soi vào đèn tử ngoại ta sẽ thấy các vết đó. 

Thường giá trị R; ở các điều kiện đã cho được xác định 
bằng thực nghiệm khi tiến hành với các cấu tử tỉnh khiết. 

Đặc trưng định tính quan trọng để nhận ra nguyên tố là vị 
trí của vết so với vị trí tuyến dung môi tức là R¿. 

Sau khi tách, có thể tiến hành định lượng bằng những 
phương pháp khác nhau. Có trường hợp sau khi làm hiện sắc 
phổ, ta cắt giấy sắc kí ra thành từng miếng ứng với vết của cấu 
tử sau đó chuyển cấu tử vào dung dịch rồi tiến hành định lượng 
bằng một phương pháp công cụ nào đớ. Trong nhiều trường hợp 
có thể thiết lập các điều kiện để vết có hình dạng xác định, khi 
đó có thể định lượng trực tiếp ngay trên sắc phổ, bằng cách phải 
làm hiện sắc phổ bằng lượng thuốc thử dư để chuyển toàn bộ 
cấu tử cần định lượng thành chất màu ; sau đó do đường kính 
của vết và hệ số phản xạ ánh sáng ở bước sóng nhất định bằng 
các máy khác nhau. 


4.2.2. Sắc kí giấy hai chiều 


Khi tách hỗn hợp phức tạp, cố thể không chọn được một 
dung môi hoặc không thiết lập được các điều kiện để tách riêng 
mọi cấu tử. Trong trường hợp này có thể tách bằng sắc ký hai 
chiêu. Hỗn hợp phân tích được nhỏ lên góc một tờ giấy sắc kí 
hình vuông. Tiến hành sắc kí như trên ta thu được ở một bên 
giấy vài vết, tuy nhiên các vết này có thể chứa vài cấu tử. Sau 
đó làm khô giấy, rồi lại nhúng vào một dung môi khác, nhưng 
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sao cho phía giấy có các vết bây giờ ở bên dưới. Khì đó mỗi vết 
phức tạp lại được tách ra trên mặt giấy (xem hình 3.]). 


4.2.3. SẮc kí giấy đi xuống 


Cách thực hiện sắc kí giấy đì xuống cũng giống như sác kí 
giấy đi lên, chỉ khác là dung môi đựng trong một cốc được treo 
ở phần trên của hộp sắc kí. Băng giấy sắc kí sau khi chuẩn bị 
xong (như sắc kí đi lên), đầu có đặt giọt dung dịch phân tích 
được nhúng vào cốc đựng dung môi. Băng giấy được vất qua giá 
đỡ thủy tỉnh. Dung môi được giấy hút và sau đó chảy xuống 
đồng thời kéo theo chất phân tích. Do các cấu tử của hỗn hợp 
phân tích có tốc độ chuyển động khác nhau nên chúng dần dần 
tách khỏi nhau. 
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Hình 3.1. Sắc phổ trên giấy: 
a) Một chiều ; Tách các kừm loại : }. Tuyến dung môi ; 3 Neodim : 3. Prazeodim : 
+ Lãbu : 3 Mơi nhỏ dung dịch phân tích ; 6 Nơi nhúng giấy vào dụng môi hữu tổ 
b) Sắc phổ hai chiều, tách các aminoaxi: 1. Phenylalann ; 2 sà S60 xyphenylalanin; 


3. AMerhonin ; 4. Axit alpha - aminosucxiuamic (asparagin) ; 3 OGlWwin ; 6. Mi; 
7. Treonin ; 8. Himidin ; 9. Lyzin ; 10 AgriHim. 


Ngoài phương pháp sắc kí giấy mô tả trên, còn có nhiều 
phương pháp khác giống phương pháp trên về cách thực hiện và 
khả năng tách. Ví dụ phương pháp sắc kí kết tủa, "chất mang” 
ở đây là giấy ; silicagen hay các chất hấp thụ khác được tẩm 
chất làm kết tủa như hidroxiquinolin có khả năng phân hóa các 
cấu tử. 

Một phương pháp sắc kí khác là sắc kí lớp mỏng. Trong sắc 
kí lốp mỏng "chất mang" ở đây là một lớp mỏng, chất hấp phụ 
như nhôm oxit hay silicagen được phủ đều một lớp mỏng (bằng 
thạch cao) lên một bản kính. Nguyên tắc hoạt động và khả năng 
tách của phương pháp này gần giống với phương pháp sắc kí 
phân tử, nhưng phương pháp phân tích thực hiện nhanh hơn và 
có thể áp dụng phương pháp sắc ký hai chiều. 


4.3. Sắc kí hấp phụ (phân tử) 


Phương pháp sắc kí hấp phụ được thực hiện trên cột nhôm 
oxit, phương pháp này có ý nghĩa rất quan trọng đối với việc 
tách hỗn hợp các hợp chất phân tử, nó là khởi thủy của mọi 
phương pháp sắc kí, 


Đây là phương pháp cơ sở để tách các hỗn hợp phức tạp 
trong hóa phân tích và hóa học tổng hợp các chất. Phương pháp 
này đặc biệt quan trọng đối với việc phân tích các sắc tố thực 
vật, sinh tố, kháng sinh, amino axit, các chất béo và nhiều hệ 
phức tạp khác. Nó còn được dùng để xác. định độ. tỉnh khiết. và 
để làm sạch các chất chỉ thị kim loại. 


Thường kỹ thuật thực hiện sắc kí hấp phụ sitừ sau. Nạp vào 
một ống thủy tỉnh có đầu hẹp một ít bông, sau đó là nhôm oxit 
có chiều cao khoảng ö - 25 cm. Một lượng nhỏ dung dịch phân 
tích được nhỏ lên cột. Do nhôm oxit có khả năng hấp phụ rất 
mạnh, nên toàn bộ các cấu tử được hấp phụ ở lớp trên của cột. 
Sau đó cột được đổ đầy nước hay một dung môi nào khác. Các 
chất lỏng này bát đầu chảy chậm qua lớp oxit nhôm. Ỏ điều kiện 
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như vậy, các cấu tử của hỗn hợp di chuyển xuống dưới không đều 
nhau. Mới đầu các cấu tử bi hấp phụ yếu nhất được rửa khỏi lớp 
trên. Sau đó cấu tử thứ hai được tách ra một cách tương tự. 
Trong quá trình rửa bằng dung môi các đám di chuyển dần. 
xuống phía dưới và khoảng cách giữa chúng tăng lên. Đến một 
lúc nào đó cấu tử ít bị hấp phụ nhất đã tới cuối cột và bắt đầu 
chuyển vào bình hứng. Có thể thu riêng biệt phần này và phân 
tích như dung dịch một chất riêng biệt. Nếu tiếp tục cho dung 
môi qua thì cấu tử thứ hai lại được rửa ra một cách tương tự. 


Dựa vào các dữ kiện thu được, người ta dựng đường cong 
rửa, đường này biểu diễn sự thay đổi nồng độ các cấu tử theo 
thể tích chung của nước lọc (hình 3.2), nếu chọn đúng đắn chiều 
cao của cột và dung môi rửa (dịch rửa) đường cong rửa sẽ có 
hình tách biệt nhau. 


Đôi khi cách tách trên không thuận lợi vì dung dịch các cấu 
tử thu được quá loãng. Trong trường hợp như vậy, sau khi đạt 
được mức độ tách các cấu tử trong cột, toàn bộ được đẩy ra khỏi 
ống và cắt thành từng phần (có trường hợp cần làm hiện màu để 
phân biệt các phần cho rõ) và lấy ra từng cấu tử riêng biệt bằng 
dung môi hoạt động hơn. Có trường hợp lúc đầu tách bằng một 
dung môi nhưng lúc sau để rửa những cấu tử bị hấp phụ mạnh 
lại dùng một dung môi khác hay một chất rửa khác hoạt động 


hơn. : ` 
Nông độ các cấu tử 


Z0 100 I50 200 250 


Hình 3.2. Đường rửa 
1. Yfm; 3. Xem 


“2 
¬m 
¬1 


Trong thời gian gần đây, phương pháp sắc ký được sử dụng 
ngày càng nhiều và có nhiều phát minh cải tiến lớn, nên phương 
pháp sắc ký ngày càng hoàn thiện. : 

Tới nay có nhiều phương pháp sắc ký hiện đại có thể tách 
và xác định được những lượng nhỏ trong những hỗn hợp rất phức 
tạp như sắc ký long hiệu năng cao, sắc ký khí, sắc ký khối phổ, 
tắc ý diện di... 


PHỤ CHƯƠNG 


CÁC BẢNG CÁC HẰNG SỐ QUAN TRỌNG 
THƯỜNG DÙNG 





Tân axit 


Axit' nitrở 
Axit benzoic 
Axit boric 
Axit xitric 
K: 
Kạ 
Axit glixine 





Axit dicloaxêtic 
Axit trieloaxêtiic 
Axit cloaxetic 
Axit axêtic 
Axit peiodic 
Axit iodiic 
Axit fumaric 
K 
K; 
Axit manôic 








Công thức 


Hàng số phân ly của axit 


Bảng T1 








mĩ 











HNO2 
CaH;COOH 
HạBOa 
[CH(OH)COOHI; 


HạN-CH;-COOH 
CHGIạCOOH 
CCiạCOOH 
CH;CICOOH 
CHạCOOH 
HO, 

HO; 
CaH„(COOH)„ 


CH;„(COCH); 


5110 Ý 
6310° 
591019 


9110” 
4310” 
16510 "9 
55102 
22101 
128.10 
174105 
2310” 
167107 


1210? 
60107 





6,3.10-4 
80105 
80107 


13108 
80105 
201079 
80107 
3210” 
20108 
224105 
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TT 
1 2 3 4 

| |= 
Axit cacbonic H.CO; 

K: 43107 50107 

K; 48101" 80107! 
Đhenol CạH,OH 14107 16405 
Axit. photphorở HạPOa 

K; z0° 1107 

Kạ 20107 40107 
Axit photphoric HạPO, 

K, 75105 1010 

K; 62108 12610” 

Ka 481013 2010” 
Axit O-phtalic CạH¿(COOH); 

K, 1210 16108 

Kạ 39108 80108 
Axit fluohydric HF 675.10 8910" 
Axit O-Clobenzoic CaH„CICOOH 1510” - 
Axit m-Clobenzoic CaH„CICOOH 1410 : 
Axit p-Clobenzoic CaH„CICOOH 10310 h 
Axit fumaric C;H;(COOH), 

K, 9610 13108 

K; 4110” za105 
O-Clophenol CaH„CiOH 3310 
m-Clophenol CaH„CIOH 9481075 
p-Clophenol CaH„CIOH 46102 
Axit xianhidric HCN 4910 "9 6.3109 
Axit Oxalic (COOH), l2 0, "- 

l 88107 8,10? 

Kạ 510. 1010” 
Axit etylendiamino- HạY 

tetraaxetic 

K, 8510 

Kạ 1810” 

K; 58107 

K¿ 56810”! 
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Hằng số phân ly của bazơ 


Bảng 2 

























Kẹ 
Tên bazơ Công thức 
;= Ũ  = 01 
Amoniac NHạ 17810° 2/4410" 
Anilin CgH;NHa 4/210 5010 °° 
Butylamin C„HạNH„ 40910” 5110” 
Hidrazin NH,-NH„ 10108 15105 
Hidroxylamin NH„OH 123108 1610 
Aminoaxit axetic H„N-CH,COOH 2/210”2 3/210”? 
Metylamin CHạNH, 4410” 
Urê NH,CONH, 18104 : 
Piridin CaHgN 15105 1910" 
Tri-(Oxymetyl)-aminomêtan (HOCH,)2CNH; 12610° 16105 
Truen (CHạNHCH,CH;NH,)„ 
K¿ 1010” : 
Kạ 19105 : 
Kạ 56108 : 
Kạ 2510” : 
Trietanolamin (HOCH,CH,)2N 68107 80107 
Etanolamin HOCH;CHạNH; 
Etylamin C;H;NH; 
Etylendiamin NH;-CH;CH;-NH; 
K, 12810 
kạ 20107 
L ST 














Tích số tan của một số chất 





Hợp chất 


Bảng 3 








AgRr 


AgCIt 

Agl 
AgaCaO¿ 
Ag,CrOz 
AgOH 
AgSCN 
Al(OH)a 
BaCO2 
BaCrO, 
Ba(lOa); 
Ba(oxinat)a 
BaSO, 
CaC.O, 
CaF; 
Ca(Ocxinat); 
Caa(POa)z 
CaSOa 
CdS 
Fe(OH)a 
MgNH„PO; 
Mg(Oxinat)a 
PbBr, 
PbCIl, 
PbGrO„ 
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tiếp bảng 3 








Hợp chất 








PbF„ 
Pbl; 

:PbS 

PbSO, 
SiC.Q, 

Sr (Ocxinat)2 
SrSOa 

Zn (Ocxinat)2 
ZnS 











Bảng 4 
Hằng số tạo phức (hằng số bền của phức) 






































383 


tiếp bảng 4 









































: Trnn 
lon Phối 
trung tử lgổ: I8] 2 l8ổ1 3 !8ổ1,4 lgổ1 5 t8ổ1,6 
tâm 
1 2 3 4 5 6 7 8 
b_ THI l + + 
N?* - 497 8585 1133 ma - 
Pp?† - 782 10/54 13,95 - - - 
Thf† - 1011 212 320 - : 387 
zn^* ‹ 631 T19 14,31 1770 - - 
z - 14.58 29,38 4372 5758 423 
Ag” SCN 475 823 945 987 20,20 - 
Fe*' š 303 4,33 463 453 1610 323 
AI* Fˆ 710 1198 15,83 1853 Ề 2067 
Fe°” 604 1074 13/74 15,14 Ẻ 1610 
Th! - 7,85 1346 1797 : : 
zr“ - 980 1737 23A5 : : : 
Ag” CN - 19/85 20,55 19.42 - 
Ca?” - 518 960 13,92 T771 : - 
Cu?” : 240 28,60 30,3 30,3 - 
N” : - - 222 310 - 
znˆ ñ - T07 1605 19,62 : 5 
|Pb” |CHạCOO| 268 408 648 | 868 bối ˆ 
KE CO?” 73 130 1630 xẻ : 
li : 94 62 2020 : : : 
tị Ni : 255 438 - : : 
Ca : 620 
Cu? CuH„O§ 298 910 
z.?* n 30 5⁄1 5,6 
- 341 516 
DI, in. 
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tiếp bảng 4 


lon 
trung lgổi l8ổ1,2 1gổ1,3 lgổ1,4 
tâm 


Ũ 
Ũ 
y 
„ 
ù 
II 
) 
h 
, 














385 


Bảng 5 


Thế oxi hóa tiêu chuẩn (E2 ở 25ã°C 
của một số cặp oxi hóa liên hợp 


Nửa phản ứng 
























Ag” +e=Ag +200 
Ag” +e = Agi +0,7994 
HAsO; + 3H” + 3e = Asj + 2H,O +0,234 





HạAsO„ + 2H” + 2e = HAsO, + 2H,O +0,86 





-0/71 
>+18 
+1087 
+145 





AsO}_ + 2H2O + 2e = AsO; + 4OH" 
NaBiO; j + 4H” + 2e = BIO” + Na" + 2H,O 
Br, + 2e = 2Br” 

BrO; + 6H + 6e = Br + 3H,O 

























BƠ; + 3HạO + 6e = BC + 6OH +061 
Ce°” + e = Ce? +74 
C + 2e = 2C +1389 


CIO” + 2e + H,O = CỈ + 2CH- +0,88 
CO; + 4e + 2H¿O = CÍÏ + 4OH 
CIO; + 6e + 6H” = C[ + 3H,O 


2CO¿ + 8# + 1e = CŨ + 4H,O 
CøŸ' + e = Co? 





+0,66 
+145 














+138 
.+195 






C;Oÿ— + 1” + 6e = 2Gr?t + 7HẠO +133 





CrOf— + 4H,O + 3e = Cr(OH); | + 50H— +018 
+0/159 
+0,771 


0000 
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tiếp bảng 5 


HạO; + 2e + 2H” = 2H,O +Ự7 
2Hg”” + 2e = Ho?” 30807 
Hg”” + 2e = Hg 4085 
Hgệ T + 2e = 2Hg +792 

lạ,+ 2= 21” +0536 
lạ + 2e = 3. +0,545 
O + HạO + 2e =[ + 2OH +049 

lOs + 6H + 6e =[ + 3HạO +100 
MnŠ' + e = Mn“” 

MnO; + 8H” + 2e = Mn°” + HạO +161 

MnO„ + 4H + 3e = MnO;| + 2H2O +175 
MnO„ + 4H” + 3e = MnO; + 2H2O +t69 

MnO„ + 2H¿O + 3e = MnO;} + 4OH_ˆ +060 
MnO; + 8HÌ + 5e = Mn?” + 4H,O “II 

O;¿ + 4H + 4e = 2H,O +i229 
HạO; + 2H + 2e = 2H2O +7 

4+ -= 2+ 

Pb'” + 2e = Pb 3186 

PbO; + 4H + 2e = PbỶ” + 2H,O +14585 
H,SOạ + 4H” + 4e = 9 + 3H„O +0,45 
Fe(CN) + e = Fe(CN)g_ +0,36 
Sn'” + 2e = Sn°” +05 

NOạ + 3H” + 2e = HNO; + H,O +094 
Zn”” + 2e = Zn| -0764 
Zn(H;jˆ” + 2e = Zn| + 4NHa -104 
VOỷ + 2! + e = VO?” + H,O 1000 
VO?T + 2H” + e = VỲ + HO 0361 
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Bảng 6 


Khối lượng nguyên tử (các nguyên tố dược sắp xếp 
theo thứ tự trong bảng hệ thống tuần hoàn 











Số thứ ha Khối 
Nguyên tự của Ký Nguyên ựỰ CỦ lượng 
tế bi hiệu tố [ nguyên 
tố 
Hidro 1 100797 | Crom ` - 51996 
Hali 2 He 40026 | Mangan 25 Mn 549380 
Liti 3 Lí 6939 | Sắt 26 Fe 55847 
Beri 4 Be 90122 | Coban 27 Co 589332 
Bo 5 B 1081d | Nken 28 Ni 587 
Cacbon 6 G 12015 | Đồng 29 Cu .| 63546 
Nitd 7 N 140067 | Kẽm 30 Zn 65,37 
Oxi 8 O 15,994 | Gai 31 Ga 69/72 
Flo 9 F 189984 | Gecmani 32 Ge 7259 
Neon 10 Ne 20/79 | Asen 33 As | 749216 
Natri 1 Na | 229898 | Selen 34 Se 78,96 
Magie 12 Mẹ 24205 | Brom 35 Br | 79904 
Nhôm 1 AI 26981 | Kripton 36 Kr 83,80 
Silic 14 Sỉ 28086 | Rubid. . | 37 | Rb | 8547 
Photpho 1® P 309738 | Stronti - 38 - $r -8769 
Lưu huỳnh 16 S 32064 | Ytri 3g =4 88.905 
Clo 17 CI 4543 | Ziiconi 40: zn 9122 
Agon 18 Ar 39948 | Niobi 4 Nb 92906 
Kali +® K 39102 | Molipden 42 Mo- _9594 
Canxi 2 Ca 4oos | Tecnexi 43 Te 99 
Scandi 2 $c 44956 | Ruteni __ 44 Ru 10107 
:Titan 22 Tỉ 4790 } Rôdi 45 Rh 102905 
Vanadi 23 V 50942 | Paladi _46 Pd 1964 | 
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Bạc 
Cadimi 
Indi 
Thiếc 
Stibi 
Telu 
lot 
Xenon 
Xêzi 
Bari 
Lantan 
Xâi 
Prazêodim 
Nêodim 
Prômêti 
Samari 
Órôpi 
Gadoni 
Tecbi 
Disprozi 
Hônmi 
Ecbi 
Tuii 
Ytêcbi 
Lutêxi 
Hafni 
_ Tantan 
Vonfram 
Reni 











Osmi 
kidi ` 


L 


tiếp bảng 6 





ưu SE š 
2 3 4 
lệ: L 

107870 | Platin 78 Pt 1950 
48 ca T240 | Vàng 79 Au 196,966 
49 Ìn 11482 | Thủy ngân 80 Hg 2005 
50 Sn T869 | Tai 81 TỊ 2043 
51 Sb 12175 | Chì 82 Pb 2072 
s2 Te 12760 | Bitmut 83 Bí 20893 
53 I 126,904 | Poloni 84 Po 209 
54 Xe 13130 | Atatin 85 At 290 
55 ©s 132905 | Radon 86 Rn 222 
56 Ba 13734 | Franxi 87 Fr 223 
S57 La 13891 | Radi 88 Ra 226025 
58 Ce 14012 | Actini a9 Ac 227 
s9 Pr 140907 | Thori 90 Th 23204 
§0 Nd 14424 | Protacti 91 Pa 231036 
61 Pm 147 Uran 92 U 23802 
62 Sm 180,35 | Neptuni 93 Np 23705 
63 Eu 16196 | Plutoni 94 Pu 224 
64 Gd 15725 | Amerixi 95 Am 243 
65 Tb 1589254 | Cưri 96 Cm 247 
66 Dy 1625 | Beckel 97 Bk 247 
67 Ho 164.930 | Califoni 98 Cf 251 
68 Er 1672 | Instení 99 Es 254 
69 Tm 168,9243 | Fecmi 100 Fm 257 
70 Yb 1730 Mendelevi 101 Md 258 
71 tu 17496 | Nobeli 102 No 255 
72 Hf †17840_ | Laurenxi 103 Lr 256 
73 Ta . {180947 | Karsatôvi -| 104 Ku 261 
74 wW 1838 | Nnxboơri 105 Ns 261 
75 Re 186,207 106 263 
76 Os 107 261 
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2.3.3. pH của dung dịch hỗn hợp axit bazơ liên hợp - 
Dung dịch đệm pH 
2.3.4. pH của dung dịch đa axit và dung dịch muối của chúng 
CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 
Chương 3. PHẢN ỨNG TẠO PHỨC 
3.1. Hằng số bền và hằng số không bền của phức chất 
3.2. Tính nồng độ cân bằng của các cấu tử trong các dung dịch 
phức chất 
3.3. Các yếu tố ảnh hưởng tới sự phân l¡ (độ bền) của phức chất 
3.4. Ứng dụng của phức chất trong hoá phân tích 
CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


Chương 4. PHẢN ỨNG KẾT TỦA 

4.1. Điều kiện tạo thành kết tủa - Tích số tan (T) 

4.2. Độ tan (S) của kết tủa - Quan hệ giữa độ tan S và tích số 
tan (T) 

4.3. Những yếu tố ảnh hưởng tới độ tan của kết tủa 

4.3.1. Ảnh hưởng của ion chung 

4.3.2. Ảnh hưởng của 1on lon HỶ (pH) và chất tạo phức 

4.3.3. Ảnh hưởng của nhiệt độ 

4.3.4. Ảnh hưởng của kích thước (bề mặt) của hạt kết tủa” - ˆ 

4.4. Sự làm bẩn kết tủa do cộng kết và kết tủa sau - 

4.5. Kết tủa phân đoạn 

4.6. Kết tủa keo 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

Chương 5. PHÁN ỨNG OXI HOÁ KHỬ 

5.1. Định nghĩa 
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34 
37 


44 


47 


48 


50 
53 
57 
59 


63 
63 


65 
67 
67 
69 


5 
75 
76 
76 
78 


80 


83 
33 


5.2. Thế oxi hoá khử 

5.3. Những yếu tố ảnh hưởng đến thế oxi hoá khử - Thế oxi hoá 
khử tiêu chuẩn điều kiện 

5.4. Thế của dung dịch hỗn hợp gồm chất oxi hoá và chất khử 
liên hợp. Dung dịch đệm thế : 

5.5. Thế oxi hoá của dung dịch hỗn hợp gồm chất oxi hoá và 
chất khử của 2 cặp oxi hoá khử khác nhau 

5.6. Hằng số cân bằng của ph oxi hoá khử 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

PHẦN THỨ HAI 
MỘT SỐ PHƯƠNG PHÁP ĐỊNH LƯỢNG HOÁ HỌC 

Chương 1. PHÂN TÍCH THỂ TÍCH 

1.1. Nguyên tắc của phân tích thể tích 

1.2. Các yêu cầu đối với phản ứng dùng trong phân tích thể 
tích - Phân loại các phương pháp phân tích thể tích 

1.3. Các cách chuẩn độ 

1.4. Dụng cụ dùng trong phân tích thể tích 

1.5. Kiểm tra thể tích của pipet, buret, bình định mức 

1.6. Chuẩn bị các dung dịch chuẩn 

1.7. Cách tính toán kết quả trong phân tích thể tích 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

Chương 2. PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ AXIT BAZƠ 

2.1. Chất chỉ thị axit bazơ 


2.2. Sự thay pH đổi của dung dịch trong quá trình chuẩn độ - 
Cách chọn chất chỉ thị 


2.2.1. Chuẩn độ axit mạnh bằng bazơ mạnh 
2.2.2. Chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh hoặc bazơ yếu bằng 
axit mạnh 
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88 


92 


93 
95 
98 


108 
103 


104 
105 
107 
108 
109 
110 
115 


118 
118 


123 
125 


151 
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2.2.3. Chuẩn độ các đa axit và đa bazơ 
2.3. Một số thí dụ về phương pháp chuẩn độ axit bazơ 
2.3.1. Pha chế dung dịch chuẩn HCI, NaOH 


2.3.2. Xác định nồng độ dung dịch CHaCOOH và dung dịch NHạ 
2.3.3. Xác định nồng độ dung dịch HạPO¿ bằng dung dịch 


NaOH 
2.3.4. Xác định Na¿COs trong xút kỹ thuật 
2.3.5. Xác định magie (Mg?”) hoặc photphat (POxŸ) 
CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 
Chương 3. PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ PHỨC CHẤT 
3.1. Phép chuẩn độ phức chất với phối tử là chất vô cơ 
3.1.1. Chuẩn độ xianua bằng bạc nitrat (và ngược lại) 
3.1.2. Chuẩn độ các halogen bằng muối Hg (]) 
3.2. Phép chuẩn độ phức chất với phối tử là chất hữu cơ 
3.2.1. Chất chỉ thị trong phương pháp chuẩn độ complexon 
3.2.2. Các phương pháp chuẩn độ complexon 
3.2.3. Chuẩn độ hỗn hợp nhiều ion — Các chất che 
3.3. Một số thí dụ về chuẩn độ complexon 
3.3.1. Pha chế dung dịch chuẩn complexon (EDTA) 
3.3.2. Pha chế dung dịch đệm, chất chỉ thị 


3.3.3. Chuẩn độ dung dịch Caˆ”, Mg?” bằng dung dịch EDTA `” 


3.3.4. Xác định độ cứng của nước 

3.3.5. Định lượng hỗn hợp Zn^" và Mg”” 

3.3.6. Định lượng Ni?” 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

Chương 4. PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ OXI HOÁ KHỬ 
4.1. Chất chỉ thị dùng trong phương pháp oxi hoá khử 
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138 
141 
141 
142 


143 
143 
144 
146 


168 
168 


4.2. Sự thay đổi thế (E) của dung dịch trong quá trình chuẩn 
độ (Đường cong chuẩn độ) - Cách chọn chất chỉ thị 

4.3. Một số phương pháp oxi hoá khử hay dùng 

4.3.1. Phương pháp pemanganat 

4.8.2. Phương pháp đicromat 

4.3.3. Phương pháp 1ot - thiosunfat 

4.3.4. Phương pháp bromat - bromua 

4.4. Một số bài thực hành về chuẩn độ oxi hoá khử 

4.4.1. Xác định nồng độ dung dịch KMnO, bằng chất gốc 

axIt oxalc 


4.4.2. Xác định sắt bằng KMnO„ 


4.4.3. Định lượng HạOs 

4.4.4. Định lượng nitrit 

4.4.5. Định lượng sắt bằng phương pháp chuẩn độ đicromat 

4.4.6. Xác định nồng độ dung dịch thiosunfat 

4.4.7. Định lượng chất khử bằng iôt - Định lượng lôtua 

4.4.8. Định lượng chất oxi hoá - Định lượng đồng bằng phương 
pháp lôt - thiosunfat 

4.4.9. Định lượng HaO2a 


4.4/10. Định lượng oxi hoà tan trong nước (phương pháp 
Winkler) 


CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

Chương 5. PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ KẾT TỦA 
5.1. Đường chuẩn độ trong phương pháp kết tủa 

5.2. Cách xác định điểm cuối 

5.3. Bài thực hành về chuẩn độ kết tủa 

5.3.1. Xác định nồng độ lon Cl theo phương pháp đo bạc 
5.8.2. Định lượng brômua 


171 
179 
179 
182 
183 
188 
190 


190 
191 
192 
192 
193 


194 
195 


196 
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201 
201 
205 
210 
210 


211 
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6.8.3. Định lượng lôtua 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

Chương 6. PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH KHỔI LƯỢNG 

(TRỌNG LƯỢNG) 

6.1. Nguyên tắc của phương pháp phân tích khối lượng 

6.2. Các yêu cầu đối với dạng cân và dạng kết tủa 

6.3. Các điều kiện kết tủa hoàn toàn một chất 

6.4. Điều kiện tạo thành kết tủa tỉnh khiết và có kích thước lớn 

6.4.1. Đối với kết tủa tỉnh thể 

6.4.2. Đối với kết tủa vô định hình 

6.5. Một vài điểm cần chú ý khi lọc, rửa, sấy, nung kết tủa 

6.6. Ví dụ thực hành về phân tích khối lượng 

6.6.1. Định lượng nước kết tỉnh trong tỉnh thể muối (ví dụ muối 
barl clorua) 

6.6.2. Định lượng bari trong muối barl clorua 

6.6.3. Định lượng sắt trong phèn sắt (TII) amoni 

6.6.4. Định lượng niken trong thép 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


Chương 7. CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN HUỶ MẪU PHÂN 


TÍCH - CÁCH TÁCH, LÀM GIÀU CHẤT PHÂN 


TÍCH ch Nho Dùo 
7.1. Các phương pháp phân huỷ mẫu phân tích - 
7.2. Tách và làm giàu chất phân tích 


Chương 8. SAI SỐ TRONG PHÂN TÍCH - CÁCH XỬ LÝ 
CÁC SỐ LIỆU THỰC NGHIỆM 

8.1. Sai số 

8.2. Các đại lượng trung bình 


396 


212 
213 


216 


216 
218 
219 
221 
221 
222 
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224 


224 
225 
228 
281 
232 


384 


234 
287 


240 
240 
244 


8.3. Các đại lượng đặc trưng cho độ phân tán của các kết quả 
thí nghiệm 

8.4. Biên giới tìn cậy 

8.5. Kiểm tra các số liệu thực nghiệm bằng thống kê 

8.5.1. Chuẩn Đisơn (Q) 

8.5.2. Chuẩn Fisơ (F) 

8.5.3. Chuẩn Student (Œ) 

8.6. Đánh giá kết quả phân tích theo thống kê 

8.7. Sai số trong các phép đo gián tiếp 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 


PHẦN THỨ BA 
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GIỚI THIỆU CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH CÔNG CỤ 


Chương 1. CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH ĐIỆN HOÁ 

1. Phương pháp phân tích điện trọng lượng 

1.1. Đặc tính của phương pháp điện phân 

1.2. Các quá trình hoá học xảy ra khi điện phân 

1.3. Các phương pháp điện phân 

1.4. Các yếu tố ảnh hưởng đến quá trình điện phân 

2. Chuẩn độ điện dẫn 

2.1. Cách xác định điểm tương đương trong phương pháp 
chuẩn độ điện dẫn 

2.3. Các dạng đường chuẩn độ điện dẫn 

3. Chuẩn độ cao tần 

4. Chuẩn độ điện thế 

4.1. Xác định điểm tương đương theo thế của cực chỉ thị 

4.9. Đường cong chuẩn độ điện thê 

4.8. Xác định pH 

5. Phương pháp phân tích cực phổ 

5.1. Cơ sở của phương pháp cực phổ 
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5.2. Dòng khuếch tán 

5.3. Phương trình Incovich 

5.4. Đường cực phổ 

5.5, Catot giọt thuỷ ngân 

5.6. Nền cực phổ 

5.7. Phạm vi ứng dụng của phương pháp cực phổ 
5.8. Quy trình của phương pháp phân tích cực phổ 
5.9. Các phương pháp phân tích cực phổ 

6. Phương pháp chuẩn độ ampe 

7. Phương pháp chuẩn độ điện lượng 


Chương 3. CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH QUANG 
HỌC 

1. Phương pháp phân tích trắc quang 

1,1. Định luật cơ bản về sự hấp thụ ánh sáng 

1.2. Các nguyên nhân làm cho sự hấp thụ ánh sáng không tuân 

theo định luật cơ bản 

1.3. Các phương pháp xác định 

2. Phương pháp trắc quang độ đục 

2.1. Phương pháp khuếch đục 

2.2. Phương pháp hấp đục 


2.3. Điều kiện tiến hành thí nghiệm khi phân tích- trắc quang... 


độ đục 

3. Phương pháp phát quang (huỳnh quang) 

4. Phương pháp quang phổ phát xạ 

4.1. Sự kích thích quang phổ 

4.2. Mẫu phân tích 

4.3. Đo quang phổ 

4.4. Phân tích định tính bằng quang phổ phát xạ 
4.5. Phân tích bán định lượng 
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